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O presente trabalho teve como principais objetivos estudar a aplicação do 
método de Fenton na degradação dos compostos orgânicos presentes nos 
filtrados do branqueamento de pasta Kraft, usando o ácido ferúlico (AF) como 
composto modelo, e discutir os resultados experimentais através de 
modelação cinética. O método de Fenton é um processo de oxidação 
avançado (POA) com eficácia demonstrada na degradação de compostos 
orgânicos em águas residuais e efluentes. Consiste na transformação in situ 
do peróxido de hidrogénio (H2O2) em radicais hidroxilo por ação catalítica dos 
iões ferro (II). A decomposição da matéria orgânica ocorre por ação destes 
radicais, conhecidos pelo seu forte poder oxidante e elevada reatividade. 
 
Numa primeira etapa estudou-se a degradação do AF em solução aquosa (10, 
100 e 300 ppm), num reator descontínuo isotérmico, monitorizando a reação 
por espetroscopia UV-vis. Analisou-se a influência de condições operacionais, 
tais como a temperatura (20 a 35º C) e a concentração do reagente de Fenton 
(H2O2/AF 1:1 a 10:1; H2O2/Fe
2+
 1:1 a 25:1), na cinética do processo recorrendo 
a dois modelos: um modelo semi-empírico da literatura e um modelo de 
pseudo-primeira ordem proposto neste trabalho. Os parâmetros característicos 
de ambos os modelos permitiram relacionar o grau de oxidação final e a 
velocidade inicial da reação com as condições operatórias. Nas melhores 
condições estudadas (30º C, H2O2/AF 5:1) a eficiência de degradação do AF 
atingiu 76% a 87%. 
 
Posteriormente, o método de Fenton foi aplicado a amostras industriais dos 
filtrados ácidos (D0, D1 e D2) do branqueamento ECF de pasta Kraft de 
Eucalyptus globulus. Devido à elevada carga orgânica dos filtrados, nas 
condições testadas para o ácido ferúlico, a ocorrência de reação não foi 
detetada por espetroscopia UV-vis Para ocorrer reacção foi necessário 
aumentar drasticamente tanto a temperatura (70º C) como a concentração de 
reagentes (3330 ppm H2O2, 50 ppm Fe
2+
). Nestas condições observou-se 
maior diminuição de cor (absorvância a 300 nm) para o filtrado D0 ao passo 
que os filtrados D1 e D2 exibiram melhores resultados ao nível do grau de 
oxidação final. A análise dos filtrados por cromatografia líquida bidimensional, 
antes e após o tratamento de Fenton, confirmou a eficiência do processo para 
diminuir a massa molecular média bem como a hidrofobicidade da matéria 
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The main purpose of the present work was to study the Fenton process for 
treatment of kraft pulp bleaching effluents using ferulic acid (FA) as a model 
compound and discussing the experimental results through kinetic modelling. 
The Fenton method is an advanced oxidation process (AOP) effective for the 
decomposition of organic compounds present in effluents and wastewaters. 
The active species is the hydroxyl free radical formed in situ by the Fenton’s 
reagent, i.e. a solution of hydrogen peroxide (H2O2) and an Fe(II) catalyst. The 
hydroxyl radicals are known as powerful and highly reactive oxidants. 
 
 
The decomposition of AF (aqueous solution: 10, 100 and 300 ppm) was studied 
in an isothermal batch reactor and the reactions were monitored by UV-vis 
spectroscopy. The influence of operating conditions such as temperature (20 to 
35° C) and concentration of Fenton’s reagent (H2O2/FA 1:1 to 10:1; H2O2/Fe
2+
 
1:1 to 25:1) was analyzed and discussed using two models: a semi-empirical 
model from the literature and a pseudo-first order model proposed herein. The 
kinetic parameters of both models were related to the maximum degree of 
oxidation and to the initial rate of reaction. For the best operating conditions 
studied (30º C; H2O2/FA 5:1) decomposition of AF reached 76% to 87%. 
 
The Fenton method was applied to industrial samples of acid bleaching filtrates 
(D0, D1 and D2) from a Eucalyptus globulus Kraft pulp mill. Due to the high 
organic load of these filtrates no reaction occurred (as monitored by UV-vis 
spectroscopy) under the conditions tested for ferulic acid. To this end both 
temperature and concentration of Fenton’s reagent were drastically increased 
(70° C, H2O2 3330 ppm, Fe
2+
 50 ppm). Under these conditions decrease in 
colour (absorbance at 300 nm) was greater for D0 filtrate and the best results 
for final degree of oxidation were observed for filtrates D1 and D2. The two-
dimensional liquid chromatographic analysis of the filtrates, before and after 
treatment with the Fenton process, revealed changes in the average molecular 
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 Capítulo 1: 
 
 









 O consumo de água por parte das grandes indústrias tem levado a um interesse 
crescente em tecnologias para tratamento de efluentes ricos em matéria orgânica[1-4]. 
Grande parte destes compostos orgânicos é recalcitrante para determinados tipos de 
tratamento, o que torna a sua degradação complexa requerendo por vezes a combinação de 
dois ou mais métodos para reduzir a carga orgânica até níveis ambientalmente aceitáveis[5]. 
 A indústria de produção da pasta de papel é conhecida pelo elevado consumo de 
água, cerca de 70 m
3
 de água por tonelada de pasta de celulose produzida, dando origem a 
um avultado volume de efluentes[6]. Os efluentes do branqueamento da pasta representam 
entre 65-75% do volume total dos efluentes gerados no processo Kraft[7]. Estes efluentes 
são ricos em compostos orgânicos, nalguns casos tóxicos (por exemplo, clorolenhinas), que 
lhes atribuem uma cor escura e impedem a sua descarga no meio ambiente sem tratamento 
prévio.  
 Desta forma, um dos objetivos deste trabalho foi testar a aplicabilidade do processo 
Fenton para o tratamento de efluentes do branqueamento de indústrias nacionais 
produtoras de pasta Kraft, proveniente da madeira de Eucalyptus globulus, por processos 
livres de cloro elementar (ECF). Considerando que os principais compostos orgânicos 
deste tipo de efluentes são resultantes da degradação da lenhina, numa primeira etapa 
realizaram-se estudos cinéticos usando o ácido ferúlico (AF) como composto modelo. O 
AF (Figura 1.1) é um composto fenólico com um elevado poder oxidante[8]. A sua estrutura 
química é semelhante à dos compostos presentes nos efluentes de branqueamento, 









Figura 1.1 – Estrutura química do ácido ferúlico (() carbono, () oxigénio e () hidrogénio, adaptada da 
referência [8]). 
 
 Como o AF é um dos principais metabólitos envolvidos na biosíntese da lenhina 
(Figura 1.2), a sua utilização enquanto composto modelo pode ajudar a prever o 
comportamento dos compostos orgânicos existentes nos efluentes do branqueamento, 
quando submetidos ao processo Fenton.  
 
 
Figura 1.2 – Síntese da lenhina através da tirosina e da fenilalanina[8]. 
 
 As tecnologias existentes para o tratamento de efluentes e águas residuais são 
categorizadas segundo a natureza do seu processo, e podem ser classificadas em métodos 





























 Os métodos de tratamento biológico são os únicos em que a degradação dos 
poluentes orgânicos é feita por aplicação de bactérias e microrganismos. A grande 
prioridade centra-se na diminuição da carga orgânica biodegradável até níveis 
ambientalmente aceitáveis. Conseguem-se tratar grandes volumes de efluentes, com 
eficiências muito elevadas, à temperatura ambiente, traduzindo-se em processos de baixo 
consumo de energia. O maior problema destes métodos é a incapacidade para remover os 
compostos orgânicos não biodegradáveis em tempo útil, presentes em determinados 
efluentes, o que leva à sua combinação com outros métodos de tratamento[3,11]. 
 Na remoção dos compostos poluentes através de tratamentos físicos não ocorre 
nenhuma reação química, nem transformação química das substâncias contaminantes que 
estão a ser degradadas. Em alguns casos pode ocorrer uma alteração do estado físico, como 
por exemplo na vaporização, em que existe apenas uma transferência entre fases[12,13]. 
Alguns exemplos são apresentados na Figura 1.3. 
 Contrariamente aos tratamentos físicos, os tratamentos químicos de efluentes 
envolvem a adição de reagentes químicos que promovem reações, havendo assim 
transformações químicas. Estes reagentes, ao interagirem com os contaminantes orgânicos 
vão ser capazes de os degradar ou converter em compostos menos nocivos[12]. De entre os 
métodos químicos apresentados na Figura 1.3, salientam-se os processos de oxidação 
avançados (POA) devido à sua eficácia na remoção de compostos orgânicos nos efluentes 
industriais. Estudos recentes revelaram a capacidade dos POA para diminuir 
consideravelmente determinados parâmetros, tais como a carência química de oxigénio 
(CQO) e compostos orgânicos halogenados adsorvíveis (AOX), em efluentes do 
 
Figura 1.3 – Exemplos de métodos Físicos, Químicos e Biológicos aplicados no tratamento de efluentes 









branqueamento de pasta Kraft[9,14-16]. A grande vantagem dos POA, face aos processos 
biológicos e físicos, é a capacidade de destruição completa dos contaminantes[17]. 
 De entre os POA destaca-se o método de Fenton em estudo neste trabalho de 
Dissertação. Assim, após o capítulo 1 – Enquadramento e Motivação, apresenta-se uma 
revisão bibliográfica dos POA existentes (capítulo 2), e no capítulo 3 os modelos cinéticos 
utilizados no estudo do processo Fenton. No capítulo 4, apresentam-se os resultados 
experimentais e a modelação do processo Fenton aplicado ao composto modelo, ácido 
ferúlico (AF). No capítulo 5, aplica-se o processo Fenton a três filtrados industriais 
provenientes da etapa de branqueamento, tendo-se caracterizado cada um deles através da 
cromatografia líquida bidimensional abrangente (LC×LC). Termina-se com o capítulo 6 








 Capítulo 2: 
 





 Os processos de oxidação avançados (POA) podem ser utilizados isoladamente ou 
acoplados a outros processos, quer biológicos quer físicos, de modo a aumentar o seu 
rendimento na degradação da matéria orgânica[18].
 
Como exemplo cita-se o estudo realizado 
por Bijan e Mohseni[19] em que a introdução de um processo de oxidação avançado num 
estágio primário, seguido de um tratamento biológico aeróbio, permitiu aumentar a 
remoção do carbono orgânico total (COT) de um efluente do branqueamento, em 30%. 
A grande maioria dos POA têm a particularidade de degradar a matéria orgânica, 
em H2O, CO2 e matéria inorgânica, utilizando espécies oxidativas bastante reativas, 
nomeadamente radicais hidroxilo (HO
•
)[20]. O radical HO
•
 é uma espécie com baixa 
seletividade e que apresenta um elevado potencial de oxidação (2,80 volts), ficando apenas 
atrás do flúor[21]. Este radical oxida compostos que não são passíveis de ser degradados 
com agentes oxidativos convencionais, tais como O2, O3 e Cl2
[22]. Existem diversas técnicas 
para a produção do radical HO
•
 sendo os POA classificados em função do número de fases 
(processos homogéneos ou heterogéneos) e do mecanismo da reação (processos 
fotoquímicos, termoquímicos e químicos) como se esquematiza na Figura 2.1 De entre os 
diversos métodos salientam-se os processos Fenton (H2O2/Fe
2+
) e foto-Fenton 
(H2O2/Fe
2+











Figura 2.1 – Classificação dos processos de oxidação avançados (adaptada da referência [1]). 
 
Os POA encontram-se divididos em dois grandes grupos: (1) homogéneos, cuja 
principal característica é a ausência de catalisadores sólidos, e (2) heterogéneos, que 
envolvem a utilização de catalisadores sólidos, entre eles o TiO2 e o ZnO
[24-25]. Em cada um 
destes grupos podem classificar-se os processos como químicos, fotoquímicos e 
termoquímicos que diferem no modo como o processo é executado, isto é, se são aplicados 
apenas reagentes químicos, radiação ou a combinação de calor com espécies químicas 
(termoquímicos)[26]. 
Os tratamentos homogéneos químicos e fotoquímicos envolvem a utilização de 
reagentes químicos que podem estar ou não conjugados com radiação, permitindo em 
alguns casos melhorar a eficiência do processo[14,15,27]. Todos os processos baseiam-se na 
formação de radicais HO
•
, com excepção da fotólise direta que envolve apenas a aplicação 
de radiação UV, pelo que geralmente a sua eficácia na remoção dos poluentes orgânicos é 
baixa[28]. Os processos químicos e fotoquímicos apresentados na Figura 2.1 conseguem 
produzir grandes quantidades de radicais HO
•
 em condições moderadas (pressão e 
temperatura ambiente), ao passo que os processos termoquímicos recorrem a condições 
operacionais bastante mais drásticas (a pressão absoluta pode chegar às 200 atm e a 
temperatura situa-se normalmente entre os 125-320º C)[29,30]. 
Os agentes oxidativos regularmente utilizados nos processos homogéneos são o 
H2O2 e o O3 devido à sua eficiência, fácil manipulação e poder oxidante. A aplicação do 








temperatura inferior a 80º C, conseguindo ainda assim degradar uma série de poluentes 
orgânicos[31]. Porém, o processo de oxidação com H2O2 é atualmente pouco utilizado de 
forma isolada, uma vez que a sua eficiência pode ser melhorada com a utilização de 
catalisadores[31]. 
O grande poder oxidante do O3 faz com que em soluções aquosas a oxidação possa 
ocorrer por dois mecanismos: uma reação direta do O3 com o composto orgânico ou uma 
reação entre o radical HO
•
 (formado a partir da decomposição do O3) e o composto 
orgânico. O segundo mecanismo apresenta maior eficiência, pois o potencial de oxidação 
do radical HO
•
 é superior ao potencial do O3 (2,08 volts)
[21,32]. Uma desvantagem dos 
processos oxidativos que envolvem apenas o O3 como reagente químico (Ozonólise), é a 
possibilidade de ocorrerem limitações à transferência de massa, uma vez que o O3 se 
encontra na fase gasosa e a reação de degradação ocorre na fase líquida, provocando assim 
uma diminuição na eficiência do processo[31]. Para além disto, a sua aplicação em efluentes 
industriais pode ficar limitada devido ao elevado consumo de energia elétrica necessária 
para produzir o ozono[33]. 
Os mecanismos de oxidação químicos com catálise heterogénea envolvem a 
formação de radicais HO
•
 à superfície do catalisador, os quais oxidam subsequentemente 
os compostos orgânicos[34]. Tal como nos processos homogéneos, a aplicação de radiação 
UV pode tornar o processo mais eficiente. Neste caso, ocorre uma absorção da radiação à 







depois interagir com moléculas de H2O ou grupos HO
-,
 levando à formação de radicais 
HO
•[35]. De entre os catalisadores mais utilizados encontra-se o TiO2 devido à reduzida 
toxicidade e ao facto de ser estável numa larga gama de valores de pH[34,36]. O TiO2 tem 
demonstrado ser um excelente catalisador para a foto-oxidação de uma grande variedade 
de compostos orgânicos e inorgânicos[37]. 
Os POA apresentam como principal desvantagem o elevado consumo de reagentes 
causando assim altos custos[38]. De forma a fazer uma comparação crítica dos vários 
processos referidos anteriormente, apresenta-se a Tabela 2.1, onde são referidas as 
principais vantagens e desvantagens de alguns processos oxidativos aplicados no 










Tabela 2.1 – Principais reações, vantagens e desvantagens de alguns processos de oxidação avançados. 
Processos Homogéneos 














 ox2 AOHHOA 

 
(A: composto orgânico;  
Aox: composto orgânico oxidado) 
 Alta eficiência quando comparado com o 
H2O2 ou o O3 isolados; 
 
 Não requer o uso de radiação o que leva a um 
menor custo energético; 
 A corrente de saída pode precisar de um 
tratamento para eliminar o excesso de O3; 
 
 Complicado determinar e manter as proporções 









  HOHOFe(III)Fe(II)OH 22  
ox2 AOHHOA 
  
 Alguns efluentes podem já conter espécies 
Fe(II) na sua constituição, o que ajuda a 
melhorar a reação; 
 
 Pode aumentar a concentração de O2 na água 
devido à decomposição do H2O2; 
 Requer um pH baixo (2-4) o que leva a um 
consumo de ácidos e bases; 
 
 Pode ser necessário remover os iões de ferro 





















 Alta eficiência quando comparado com o O3 
ou o UV isolados; 
 
 O3 absorve mais radiação UV que o H2O2 o 
que permite produzir mais radicais HO
•
; 
 Processo com elevado consumo de energia 
elétrica o que provoca custos acrescidos; 
 
 Sendo um processo bifásico, podem existir 














 Não tem limitações à transferência de massa 
como no processo com O3; 
 
 Efluente não necessita de processos de 
separação após o tratamento; 
 Presença de pequenas quantidades de H2O2 no 
efluente tratado; 
 
 Necessita de radiação a comprimentos de onda 













 Grande capacidade de regenerar a espécie 
Fe(II); 
 
 Pode-se aplicar radiação com λ maior que nos 
outros processos homogéneos (até  410nm); 
 
 Como é um processo monofásico não produz 
efluentes gasosos. 
 Requer um pH baixo (2-4) o que leva a um 
consumo de ácidos e bases; 
 
 Realizar o processo sob luz artificial envolve 






























 Pode ser realizado à temperatura e pressão 
ambiente; 
 
 Pode-se aplicar radiação a comprimentos de 
onda maiores (até 380nm) que os do processo 
O3/UV e H2O2/UV; 
 São necessários estudos rigorosos para 
determinar a concentração ótima de TiO2; 
 































2.1 Processo Fenton 
 
2.1.1. Reações envolvidas no processo Fenton 
 Na Tabela 2.2 encontram-se apresentadas as principais reações envolvidas no 
processo Fenton. O seu mecanismo é bastante complexo podendo envolver diversas 
reações secundárias consoante as espécies presentes na solução. O processo baseia-se na 
reação catalítica entre o H2O2 e a espécie Fe(II) (equação 2.2), formando os radicais HO
•
, 
que posteriormente oxidam a espécie orgânica, dando origem a H2O e ao componente 
orgânico oxidado, genericamente designado por Aox (equação 2.1)
[23,46]. A oxidação do 
composto orgânico pode ocorrer por remoção do átomo de hidrogénio, por ataque do HO
• 
a 
uma ligação dupla ou por adição ao anel aromático[47]. Simultaneamente com a formação 
do radical HO
•
, ocorre a oxidação da espécie Fe(II) a Fe(III) (equação 2.2). Esta espécie 
Fe(III) permite decompor cataliticamente o H2O2 regenerando assim o Fe(II) (equações 2.6 
a 2.9). Para além do Fe(II), podem também formar-se novas espécies radicalares e novos 
iões que posteriormente entram no processo como agentes de competição no consumo do 
radical HO
•
 (equações 2.6, 2.7 e 2.9). Também as espécies Fe(II) e Fe(III) podem reagir 
com outras espécies, nomeadamente o radical hidroperoxilo (HO2
•
) e o radical aniónico 
superóxido (O2
•-
) formados por clivagem da ligação H-O do H2O2 e da redução do O2, 
respetivamente (equações 2.12 a 2.14)[48,49]. O H2O2 pode também reagir com o radical 
HO2
•
 (equação 2.11), porém quando comparada com as reações 2.12 a 2.14, a reação 2.11 é 
bastante mais lenta podendo por isso ser desprezada[50]. Há que ter também em conta que o 
excesso de reagentes de Fenton pode levar à reação da espécie Fe(II) e do H2O2 com o 
radical HO
•
, implicando consequentemente uma diminuição da eficácia do processo 
(equações 2.3 e 2.4). Se o radical HO
•
 estiver em excesso pode reagir com ele próprio 
regenerando assim a espécie H2O2 (equação 2.5)
[51]. 
Existe alguma controvérsia quanto à natureza do agente oxidante. Com efeito, 
alguns autores sugerem que a reação da espécie Fe(II) com o H2O2 levaria à formação do 
FeO
2+
 em vez do radical HO
•
 (equação 2.15). Na base da discussão está o facto de o FeO
2+
 
poder ser formado nas condições de execução do processo Fenton o que faz com que 
alguns autores afirmem que o FeO
2+
 é o responsável pela oxidação dos compostos 











Tabela 2.2 – Principais reações e valores típicos das constantes cinéticas e das constantes de equilíbrio 
envolvidas no processo Fenton (T=25º C e pH=2-4). 
Reação Nº Eq. 
Constantes cinéticas e 




























  2222 HOOHHOOH  






























Reações Secundárias (Regeneração da espécie Fe(II))
 
  HHOHOFe(II)OHFe(III) 222  2.6 







([Fe(III)]0=0,1mM e [H2O2]= 10mM) 
[54] 
  HHOOFe(II)HOFe(III) 22  
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    HOHOFe(II)HOFe 22
III














Reações Secundárias (Consumo do H2O2 e da espécie Fe(II) pelo radical HO2
•







































Formação do radical FeO
2+











  [57] 
 
Como a reação de Fenton é realizada em meio aquoso, hà que ter em conta a reação 















2.1.2. Principais parâmetros processuais 
 Entre as variáveis processuais que têm influência na eficácia do processo Fenton, 
destacam-se a temperatura, o pH e a concentração de H2O2 e de Fe(II). Estes parâmetros 
têm um efeito conjugado devendo por isso ser estudados em simultâneo. 
 No processo Fenton, o pH tem um efeito ao nível das espécies Fe (II) e Fe(III) 





 se excluirmos as águas de hidratação (Figura 2.2). Com o 
aumento do pH, o ião férrico pode sofrer hidrólise e consequentemente formam-se espécies 















Fe2O3.nH2O(s)   (2.16)
[50] 
 




 são mais 
reativas quando comparadas com as espécies 
Fe OH 2
+ e Fe2 OH 2
4+, o que ajuda a promover 
as reações de regeneração do catalisador 
(equações 2.6, 2.7 e 2.14). Para além disso, o 
Fe OH 2
+ e Fe2 OH 2
4+ podem precipitar caso o 
pH seja elevado (>8.5) [50,58]. O processo Fenton é 
assim mais eficiente na gama de pH ácido, 
normalmente 2-4, em que a espécie Fe(III) 
dominante na solução é o Fe(OH)
2+ [16,38,59]
. Para 
além de afetar a espécie Fe(III) em solução, o pH também afeta a espécie Fe(II) fazendo 
com que o ião presente em solução seja o Fe
2+ [50]. A concentração de H2O2 em solução 
também é afetada pelo pH da mistura, o que altera a eficiência do processo[60]. Para pH>6, 
ocorre uma perda de eficiência sobretudo devido à decomposição catalítica do H2O2 em 
água e oxigénio (2H2O2→2H2O+O2), sendo a velocidade de decomposição diretamente 
proporcional à concentração de iões Fe
2+
 presentes na solução[61]. Para pH<2, o decréscimo  
da eficiência é causada pela protonação  do H2O2, dando origem ao H3O2
+
, o que diminui a 
produção de radicais HO
•[62]. 
 A temperatura afeta a execução do processo na medida em que, aplicar uma 
temperatura mais elevada (20-40º C), promove a velocidade de formação do radical HO
•
 
levando consequentemente a um aumento da velocidade de oxidação dos componentes 
 
Figura 2.2 – Distribuição das espécies Fe(III) 












orgânicos, mesmo para baixas concentrações de Fe
2+
. Com isto pode-se utilizar uma menor 
concentração de catalisador (Fe
2+
) o que ajuda a minimizar algumas reações de competição 
(equação 2.4, 2.12 e 2.13) [63]. Uma vez que para temperaturas inferiores a 20º C a reação de 
oxidação é mais lenta, o processo é geralmente executado numa gama entre 20-40º C[64]. 
Para valores superiores a 40-50º C, a eficiência da reação pode diminuir devido a uma 
decomposição do H2O2 dando origem a oxigénio e a água
[65]. A velocidade desta 
decomposição cresce 2,2 vezes a cada aumento de 10º C na temperatura[66]. 
Consequentemente, a concentração de H2O2 durante a reação é menor e a formação de 
radicais HO
• 
diminui. No entanto, algumas indústrias, nomeadamente a da pasta de papel, 
podem considerar vantajoso aplicar o processo Fenton a temperaturas entre os 60-70º C, 
porque evitam a perda de calor das correntes processuais (ex: filtrados de branqueamento) 
levando a uma diminuição dos custos na execução da reação de oxidação[63]. 
 A concentração de H2O2 é diretamente relacionável com a concentração de radicais 
HO
•
 na solução, atuando principalmente ao nível do grau de oxidação final. Quando estão 
presentes elevadas concentrações de H2O2, todo o Fe
2+
 é rapidamente oxidado a Fe(OH)
2+
 
formando assim uma grande quantidade de radicais HO
•
 no início da reação (equação 
2.2)[50]. Porém, concentrações de H2O2 em excesso podem promover reações secundárias 
(equações 2.3 e 2.6) que diminuem a concentração de HO
•
 em solução e aumentam a 
concentração de HO2
•
, reduzindo assim o grau de oxidação final[50]. Por outro lado, 
concentrações reduzidas de H2O2 levam a que a formação de radicais HO
•
 seja menor e 
consequentemente a reação de oxidação atinge baixas conversões.  
 No processo Fenton o ião Fe
2+
 funciona como um catalisador e como tal tem uma 
influência direta ao nível da velocidade de reação. Na ausência do ião Fe
2+
 não há 
evidência da formação do radical HO
• [65,67]. O Fe
2+
 é um catalisador mais eficiente para 
concentrações de H2O2 mais reduzidas, ao passo que o ião Fe(OH)
2+
 é um catalisador mais 
eficiente para concentrações de H2O2 mais elevadas, o que pode promover a reação 2.6 em 
detrimento da reação 2.2.[68] Elevadas concentrações de Fe
2+
 levam geralmente à 
diminuição do grau de oxidação final. Neste caso, Fe
2+
 deixa de atuar como um agente 
catalisador e passa a atuar como um agente de competição interagindo com o HO
•
 ao invés 
do composto orgânico (equação 2.4). Por outro lado, concentrações de Fe
2+
 demasiado 
baixas limitam a velocidade da reação e não se forma HO
•
 suficiente para realizar a 












. As concentrações de H2O2 e de Fe
2+
 que 
são aplicadas, variam consoante a escala (laboratorial ou industrial) e a quantidade de 
carga orgânica a tratar, podendo atingir valores entre 1-450 ppm de Fe
2+
 e 50-10000 ppm 
de H2O2 estabelecendo normalmente uma proporção H2O2/Fe
2+
 de 1:5-25.[16,69-74] Esta razão 
deve ser otimizada de modo a que haja um consumo total de reagentes que permita 
produzir a maior quantidade de radicais HO
•
 possível e evitar a presença de resíduos (Fe
2+
 
e H2O2) no final do processo.
[16] 
 
2.1.3. Exemplos de aplicações do processo Fenton 
Os reagentes básicos do processo Fenton, H2O2 e iões Fe
2+
, são económicos e 
acessíveis. Contrariamente aos POA fotoquímicos e catalíticos, no processo Fenton não é 
necessário recorrer a outros equipamentos, nomeadamente lâmpadas UV e catalisadores. A 
reação de Fenton pode ser aplicada em diversas áreas, nomeadamente na purificação de 
águas residuais, de efluentes de branqueamento, de efluentes agrícolas, na oxidação de 
surfatantes e no tratamento de correntes gasosas que apresentam carga orgânica volátil 
através do uso de membranas.[50]  
A sua aplicação para remoção de compostos orgânicos em efluentes industriais tem 
sido estudada por diversos autores. Wang e co-autores[16]  estudaram o processo Fenton 
com o objetivo de diminuir a CQO nos efluentes do branqueamento (sequência DEP
*
), 
provenientes da indústria da pasta de papel. As condições testadas foram a temperatura que 
variou entre 30-150º C, a concentração do H2O2 e a razão Fe
2+
/H2O2 que se situou entre 
1:10-3:4 (mol/mol). O pH do processo foi 3 tendo sido estabelecido um tempo de reação 
até 120 minutos. Os resultados mostraram que nas melhores condições operacionais 
(temperatura de 90º C e Fe
2+
/H2O2 de 1:20), o processo conseguiu atingir uma degradação 
na CQO de 88,7%. 
 Mariñosa e co-autores[73]  também aplicaram o processo Fenton no tratamento de 
filtrados de branqueamento de pasta Kraft, com o objetivo de reduzir o teor de AOX. A 
matéria-prima utilizada pela indústria onde foram recolhidos os efluentes era o pinheiro-
silvestre (Pinus sylvestris) e o abeto (Picea abies). Os efluentes, provenientes de uma 
sequência DEOPDP, foram misturados no laboratório a uma razão 20:80 por forma a atingir 
um pH de aproximadamente 4. O estudo foi realizado inicialmente a uma escala 
                                                          
*
 Estágio D envolve branqueamento com ClO2, estágio E envolve uma extração, estágio P indica um estágio 








laboratorial, o que permitiu planificar as condições a serem aplicadas posteriormente à 
escala piloto. A concentração de Fe
2+
 e de H2O2 variou entre 50-200 ppm e 2000-5000 
ppm, respetivamente. O tempo de reação aplicado foi de 45 minutos tendo atingido uma 
remoção de AOX de 89% e de carbono orgânico dissolvido (COD) de 42%. As condições 
operacionais ótimas identificadas foram: temperatura de 70º C, concentrações de H2O2 de 
3500 ppm e Fe
2+
 de 50 ppm, demonstrando assim, que à escala laboratorial, concentrações 
intermédias de Fe
2+
 e concentrações elevadas de H2O2 são as mais favoráveis à reação. Ao 
aplicar o processo à escala piloto, as concentrações de reagentes variaram entre 50-200 
ppm no caso do Fe
2+
 e 3000-6000 ppm no caso do H2O2. Para este caso, a remoção de 
AOX e de COD atingiu os 84% e os 71% respetivamente, a uma concentração ótima de 
H2O2 de 6000 ppm e Fe
2+
 de 200 ppm. Verifica-se assim, que ao passar de uma escala 
laboratorial para uma escala piloto, a concentração de reagentes necessária para atingir 
elevadas percentagens de degradação, é maior. Para além disto, quando se realizou o 
processo à escala piloto, a percentagem de AOX degradado foi menor, apesar da maior 
concentração de reagentes utilizada. Segundo os autores, uma das causas deve-se à menor 
eficiência na mistura dos reagentes, o que terá reduzido a formação de HO
•
. 
Isoaho e co-autores[75] analisam a variação dos parâmetros processuais (tempo de 
reação, temperatura e concentração de reagentes) na decomposição do AOX e de 
compostos clorados de baixa massa molecular presentes nos efluentes do branqueamento 
de pasta Kraft softwood. Os efluentes foram provenientes dos estágios D0 e E1 (sequência 
D0E1D1E2D2) tendo sido misturados de modo a alcançar um pH de aproximadamente 4. O 
tempo de reação foi estudado entre os 10-60 min, a temperatura variou entre 45-70º C, a 
concentração de iões Fe
2+
 situou-se numa gama de 10-28 ppm e a concentração de H2O2 
variou na ordem dos 400-1600 ppm. Os ensaios realizados pelos autores demonstraram que 
uma proporção desfavorável de reagentes (no seu caso, elevada concentração de Fe
2+
 e 
baixa concentração de H2O2) levou à formação de produtos não desejáveis (quinonas) no 
final da reação. Isto sugere que a razão H2O2/Fe
2+
 afeta, não só a quantidade de compostos 
orgânicos que são degradados, mas também o tipo de espécies que ficam presentes em 
solução, após o final da reação. Às condições ótimas de operação (temperatura de 70º C, 
concentração de H2O2 de 1600 ppm e Fe
2+
 de 28 ppm) os seus resultados demonstraram 
uma degradação do AOX de 70% e uma remoção de compostos clorados de baixa massa 








Mariñosa (à escala laboratorial), a concentração de reagentes aplicada por Isoaho foi 
inferior, o que ajuda a explicar o menor teor de AOX degradado. 
 
2.2 Processo Foto-Fenton 
 A aplicação da radiação no processo Fenton, foi estudada por Catalkaya e Kargi[76] 
no tratamento de efluentes da pasta de papel. De acordo com os seus resultados, a 
introdução da radiação UV no processo Fenton, aumentou a eficiência da remoção de 
COT, AOX e cor. Enquanto o processo Fenton degradou, ao fim de 30 minutos, estes 
parâmetros em 88%, 89% e 85% respetivamente, o processo foto-Fenton atingiu 
percentagens semelhantes ao fim de 5 minutos. Isto indica que, em condições ótimas, o 
tempo reacional para o processo foto-Fenton, é extremamente mais baixo quando 
comparado com o Fenton. Zahrim e co-autores[42] também avaliaram o processo foto-
Fenton no tratamento de efluentes da pasta de papel tendo concluído que, em condições 
ótimas, é possível remover 87,5% da carência bioquímica de oxigénio (CBO) e 87% de 
sólidos suspensos totais (SST). 
 A radiação UV permite assim aumentar a eficiência do processo Fenton devido à 




, com formação de radicais HO
•
 (equação 2.17).  Tal como 
no processo Fenton (não fotoquímico) o pH tem um efeito crucial, pois afeta tanto a 
espécie Fe(III)  presente em solução como a concentração do H2O2  alterando a eficácia do 
processo. No caso do processo foto-Fenton o pH de operação situa-se novamente na gama 
dos 2-4 fazendo com que a espécie dominante seja o Fe(OH)
2+
. Esta espécie consegue 
absorver radiação a um maior comprimento de onda quando comparada com a espécie Fe
3+
 
(que predomina a pH<2) o que favorece a produção de radicais HO
• [77]. Por esse motivo o 
processo foto-Fenton pode ser realizado utilizando uma fonte de radiação que emita até um 
comprimento de onda de 410 nm[42]. Outro fator que obriga à utilização de um pH superior 
a 2, é o facto de o radical HO
•
 poder reagir com espécies H
+
 (com formação de H3O
+
), o 
que provoca a diminuição da eficácia do processo[55]. A radiação, além ter um papel 
importante na regeneração do Fe
2+
, promove outras reações fotoquímicas como é o caso da 
fotólise do H2O2 (equação 2.18) favorecendo assim a produção de radicais HO
• [55]. No 
entanto, como o H2O2 absorve menos radiação quando comparado com os iões Fe(OH)
2+
, a 
formação total de radicais HO
•
 é menor pela equação 2.18 do que pela 2.17[55]. 










             (2.18) 
 
2.3 Processo foto-Fenton com radiação solar 
 A radiação ultravioleta pode ser obtida através de uma fonte de luz artificial 
(lâmpadas de deutério, xénon ou vapor de mercúrio) ou através de uma fonte natural 
(sol)[78]. Utilizar uma fonte de radiação artificial acarreta custos energéticos acrescidos ao 
processo, sendo por isso mais favorável o uso de radiação solar. Porém o foto-Fenton solar, 
sendo um processo de origem natural, fica sujeito às variações climatéricas e à alteração do 
índice de radiação durante o dia[79]. Para além disso, pode ser necessária uma grande área 
para efetuar a recolha de energia pelos respetivos painéis.  
 A introdução da radiação solar no processo foto-Fenton tem sido alvo de alguns 
estudos, sendo o índice de radiação UV (IUV), uma das condições operacionais analisadas. 
Este parâmetro permite quantificar a intensidade da radiação solar aplicada ao processo, 
tendo assim um efeito na cinética da reação. Wang e co-autores[79] estudaram a aplicação do 
processo foto-Fenton com radiação solar na degradação da CQO e da cor de um efluente 
proveniente da etapa de branqueamento da pasta Kraft, sequência DEpP. Os parâmetros 
analisados pelos autores foram o pH, a concentração de H2O2, a razão Fe
2+
/H2O2 (mol/mol) 
e o índice de radiação UV. Segundo os seus resultados ao fim de 120 minutos, o processo 
atingiu uma remoção da CQO e cor de 92,8% e 99,6% respetivamente, aplicando um pH 
de 3,5, uma concentração de H2O2 de 680 ppm, uma razão Fe
2+
/H2O2 de 1:100 e um índice 
de 11070 mW m
-2
. Um dos parâmetros que mais afetou a eficiência da reação foi o IUV, 
que apresentou uma relação linear com a constante cinética. De acordo com os autores, ao 
fornecer maior intensidade de radiação, a concentração de radicais OH
•
 aumenta e 
consequentemente a velocidade da reação é maior. 
 Xu e co-autores[80] também analisaram a eficácia do processo foto-Fenton solar no 
tratamento de um efluente de branqueamento. Novamente as condições operacionais 
estudadas foram o pH (2,0-6,0), a temperatura (30-50º C), a concentração de H2O2 (942-
5649 ppm), a concentração de Fe
2+
 (71-465 ppm) e a razão H2O2/Fe
2+
 (60:1-5:1). O índice 
de radiação aplicado durante o processo foi de 0,2 kW m
-2
. A remoção de COT atingiu os 
60% utilizando uma temperatura de 30º C, uma concentração de H2O2 de 3766 ppm e uma 
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3.1 Modelo mecanístico 
 O processo Fenton envolve uma série de reações químicas num mecanismo 
complexo descrito de um modo geral pelas reações 2.1 a 2.7, onde A representa o 
composto orgânico, neste caso o AF, e Aox o composto orgânico oxidado. 
 HO •+A 
k1
 H2O + Aox         (2.1) 
H2O2 +Fe(II)
k2
 Fe(III) + HO •+ HO -        (2.2) 
H2O2 + HO 
• k3 HO2
•  + H2O        (2.3) 
Fe(II) + HO •
k4
 Fe(III)+ HO -        (2.4) 
HO • + HO •
k5
 H2O2         (2.5) 
Fe(III) + H2O2
k6
 Fe(II) + HO2
•  + HO− + H +        (2.6) 
Fe(III) + HO2
• k7 Fe(II) + O
2 
 +HO- + H +      (2.7) 
 Para as principais espécies reativas, é possível escrever as equações de velocidades 
(equações 3.1-3.6), considerando as reações 2.1 a 2.7 elementares, realizadas num reator 




































































    
(3.6)  
com Ci a concentração da espécie i (mol dm
-3











 aplica-se a hipótese 
do estado estacionário pelo que as equações 3.2 e 3.6 rearranjam-se obtendo-se as 

























       (3.8) 
 O sistema de equações diferenciais ordinárias, equações 3.1 a 3.6, foi resolvido 
numericamente utilizando os valores das concentrações de AF obtidas experimentalmente 
e recorrendo a estimativas iniciais de kj (k1literatura a k7literatura), tendo-se obtido a Figura 
3.1a. Devido ao mau ajuste apresentado, os parâmetros kj literatura foram otimizados de 
modo a minimizar o erro de ajuste entre as concentrações experimentais e as concentrações 
obtidas pelo modelo (Figura 3.1b). Porém, segundo a Figura 3.1b, o modelo voltou a não 
conseguiu descrever a variação da concentração do AF ao longo do tempo, tendo obtido 
inclusive valores de kj otimizado diferentes dos determinados na literatura (Tabela 3.1). De 
acordo com os resultados obtidos, a concentração de AF apresenta um decréscimo mais 
acentuado no início da reação que tende a estabilizar para elevados tempos de reação. 
Relativamente ao H2O2, a concentração inicial utilizada foi duas vezes mais elevada que a 
do AF. Com o decorrer da reação, iões Fe
2+
 e eventualmente o HO
•
 consomem o H2O2 
(equações 2.2 e 2.3), o que leva consequentemente à diminuição da sua concentração. O 
decréscimo da concentração dos iões Fe
2+
 é mais acentuado quando comparado com o 
H2O2, sendo consumido sobretudo na fase inicial da reação. Contrariamente aos iões Fe
2+
, 
a concentração dos iões Fe(OH)
2+
 aumenta no início da reação, resultante da sua formação 
segundo as equações 2.2 e 2.4. Após a formação dos iões Fe(OH)
2+
, estes são consumidos 








último, tanto os radicais HO
•
 como os radicais HO2
•
 apresentam concentrações muito 
baixas (não visíveis na Figura 3.1) quando comparadas com as restantes espécies. Como o 
radical HO
•
 é consumido assim que é formado, não chega a atingir concentrações elevadas. 
 A aplicação deste modelo cinético implica conhecer não só a concentração do 
composto a ser estudado, mas também das restantes espécies que se encontram em solução, 
entre elas o Fe
2+
, o H2O2 e o Fe(OH)
2+
. Como no presente trabalho, apenas se acompanhou 
a concentração do AF no decorrer da reação, tentar descrever a cinética de um processo tão 
complexo como o de Fenton utilizando um sistema de equações de velocidade torna-se 
bastante problemático.  
  
Tabela 3.1 – Valores de kj fornecidos pela literatura (utilizados como estimativa inicial) e valores de kj 
otimizados de acordo com o modelo mecanístico 





















































Figura 3.1 – Ajuste da concentração de AF obtida experimentalmente () ao modelo mecanístico (linhas): (a) 
sem otimização e (b) com otimização ((—) AF; (—) H2O2; (—) Fe
2+
; (—) Fe(OH)2+; (—) HO•; (—) HO2
•
; 
aplicando as seguintes condições operacionais:T=25,0º C, [AF]=0,052 mM, [H2O2]= 0,103 mM e [Fe
2+
]=0,021 
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3.2 Modelo de pseudo-primeira ordem 
 A complexidade do modelo anterior em descrever o comportamento das espécies 
em solução e em determinar as constantes cinéticas, leva a que seja necessário implementar 
um novo modelo capaz de fornecer resultados mais credíveis. Assim sendo, apesar de o 
processo Fenton envolver um sistema complexo de reações, adoptou-se uma metodologia 
no qual se considera todo o processo como uma única reação reversível do tipo 𝐴 ←
 
 Aox . 


























K     (3.9) 
 Esta nova abordagem considera a reação como sendo de pseudo-primeira ordem e 
permite descrever o processo de degradação do AF sem contudo fornecer qualquer tipo de 
informação sobre as restantes espécies. Ainda assim, ao rearranjar a equação 3.9 o modelo 
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0          
(3.12) 
 Conhecendo a concentração inicial de AF, o modelo de pseudo-primeira ordem é 
capaz de estimar o valor da concentração de AF para tempo infinito ( AC ) e de fornecer a 
constante cinética aparente (k) da oxidação do AF (equação 3.11). Apesar deste novo 
modelo ser bastante mais simples que o anterior, os resultados obtidos são mais credíveis, 













3.3 Modelo semi-empírico 
 Para efetuar a análise cinética do processo Fenton, diversos autores têm aplicado 
um modelo semi-empírico baseado numa equação que permite descrever e prever a 
degradação do composto orgânico numa larga gama de condições, apresentando um erro 
bastante reduzido[51,81,82]. Apesar de não existir nenhuma explicação fenomenológica, o 
modelo matemático consiste numa fase inicial bastante rápida seguida de uma fase onde a 
velocidade de oxidação é mais lenta[51,81]. Behnajady e co-autores[82] propuseram a equação 
3.13, onde C é a concentração (mol dm
-3
) do componente orgânico a um determinado 
tempo t e C0 a concentração  inicial (mol dm
-3







          (3.13) 
 A determinação dos dois parâmetros do modelo a partir dos dados experimentais, 
C(t), pode ser feita por regressão não linear da equação 3.13 ou por regressão linear após  a 







         (3.14) 
O significado físico do termo w pode se explicado por análise da primeira derivada 




















       (3.15) 
 Assim, 1/w é proporcional à velocidade inicial da reação de oxidação do composto 














         (3.16) 
pelo que 1/b, representa o grau de conversão, ou seja, o grau máximo de oxidação que se 
consegue atingir. O modelo de pseudo-primeira ordem e o modelo semi-empírico fornecem 
diferentes parâmetros que podem ser relacionados entre si. Segundo a equação 3.15, 1/w é 
proporcional à velocidade inicial da reação (rA0), fazendo com que 1/w seja proporcional à 
constante cinética (k). Consequentemente, quando o valor de k aumentar, 1/w será maior. O 
grau máximo de oxidação (1/b) e o parâmetro CA∞ estabelecem uma relação inversa entre 
si. Quando a reação de oxidação atinge uma conversão baixa (menor valor de 1/b), o 
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4.1 Procedimento experimental 
4.1.1. Materiais e Reagentes 
Utilizou-se ácido ferúlico 99% (Sigma Aldrich Cat:12,870-8) que se apresentou sob 
a forma de um pó branco. Para o reagente de Fenton usou-se o H2O2 a 30% (ρ=1,11 kg/L 
BDH Prolabo) e FeSO4.7H2O 99% (Riedel-de Haën). As soluções foram todas preparadas 
em água ultra pura e para a pesagem foi utilizada uma microbalança Sartorius (±0,001mg). 
Os espetros de UV-visível foram obtidos num espetrofotómetro UVmini-1240 Shimadzu 
no intervalo de comprimentos de onda de 210-500 nm, utilizando uma célula de quartzo 
com 1cm de percurso óptico. No método de medição em contínuo recorreu-se a uma célula 
de vidro (1cm de percurso óptico) com dois orifícios, um para a entrada e outro para a 
saída da amostra.  
 
4.1.2. Definição da metodologia experimental 
 Medições por amostragem 
Numa primeira fase, as reações foram realizadas num reator homogéneo, 
descontínuo utilizando uma concentração de AF de 20,0 ppm e os reagentes na proporção 
AF/H2O2 de 1:4 e H2O2/Fe
2+
 de 5:1, num volume de mistura de 200 mL (condições 
baseadas na revisão bibliográfica). Adicionou-se um volume pré-determinado de uma 
solução de AF e de uma solução de FeSO4.7H2O ao reator tendo sido o restante volume 
perfeito com água. Antes da adição do H2O2 retirou-se uma alíquota (3,00 mL) que 
representou o tempo zero. Para iniciar a reação adicionou-se H2O2 ao reator e retiraram-se 
novamente alíquotas de 3,00 mL a diferentes tempos de reação, tendo-se posteriormente 








O facto da reação de oxidação apresentar uma velocidade inicial bastante elevada, 
tornou imprescindível arranjar outro procedimento que permitisse uma leitura em 
intervalos de tempo mais pequenos. Assim sendo, optou-se por testar uma metodologia que 
permitisse retirar o maior número de alíquotas e medir a absorvância de cada uma delas 
após o final da reação de oxidação. Para isso, seria necessário parar a reação, que 
entretanto continuava a ocorrer nas amostras recolhidas ao longo do tempo. Um dos 
métodos possíveis para travar a reação seria através do uso de temperaturas reduzidas 
(submetendo as alíquotas a gelo), contudo os testes realizados não obtiveram sucesso em 
impedir a reação (ver Figura B.1). Surgiu também a hipótese de utilizar um novo reagente, 
designadamente o Na2SO3, para consumir o restante H2O2 e assim parar a reação
[16]. Porém, 
a introdução de um quarto elemento na mistura reacional levaria à existência de um 
sistema mais complexo, sem necessidade aparente. Sendo assim, optou-se pela realização 
de medições em contínuo executadas em circuito fechado (Figura 4.1 e 4.2). 
 Medições em contínuo 
 
Figura 4.1 – Esquema da montagem experimental para a realização das medições em contínuo: (---) corrente 
de refrigeração/aquecimento, (—) corrente de recirculação da amostra e (•••) sinal elétrico entre o 
espetrofotómetro e o computador. (A:Termostatizador, B:Agitador Mecânico, C:Reator Descontínuo, 
D:Bomba Peristáltica e E:Espetrofotómetro UV-visivel). 
 
 Para esta nova abordagem introduziu-se uma bomba peristáltica, modelo Gilson 
MiniPuls3, tendo sido aplicada uma velocidade angular de 23 rpm. O controlo da 
temperatura foi realizado através de um termostatizador modelo ThermoHaake K10. A 
mistura reacional foi sujeita a uma agitação mecânica (AM) e introduziram-se chicanas no 
reator. Montou-se o sistema de forma a ser realizado em circuito fechado, isto é, a mistura 








espetrofotómetro e recirculada novamente para dentro do reator. Apesar do circuito de 
recirculação ser pequeno, há que ter em conta que a mistura reacional continua a reagir 
enquanto é transferida do reator para o espetrofotómetro e do espetrofotómetro para o 
reator. Porém, como o volume de mistura que se desloca no circuito de recirculação é 
muito reduzido (8,00 mL) quando comparado com o volume de mistura presente no 
reator (192 mL), ele pode ser considerado desprezável, não tendo grande efeito ao nível 












Figura 4.2 – Montagem experimental para a realização das medições em contínuo (A:Termostatizador, 
B:Agitador Mecânico, C:Reator Descontínuo, D:Bomba Peristáltica e E:Espetrofotómetro UV-visivel). 
 
 Para o método de medição em contínuo decidiu-se alterar a concentração de AF e a 
proporção de reagentes, de modo a que o espetro do AF se situasse numa zona de 
absorvância inferior a 1, permitindo assim estabelecer uma relação entre a intensidade da 
absorvância e a concentração (lei de Lambert-Beer). A concentração de AF diminuiu de 20 
ppm para 10 ppm e as proporções AF/H2O2 e H2O2/Fe
2+
 foram de 1:2 e 5:1, 
respetivamente. 
  
 Na etapa seguinte procedeu-se à elaboração de curvas de calibração utilizando três 
conjuntos de soluções padrão de concentrações conhecidas em que se variou a razão 
AF/Fe
2+
. Esta variação permitiu também analisar o efeito que o FeSO4.7H2O teria sobre o 
espetro do AF. De acordo com os resultados apresentados na Figura 4.3, não existe uma 
diferença significativa nas absorvâncias das três soluções analisadas, demonstrando assim 














Figura 4.3 – Curvas de ajuste dos dados para as diferentes soluções de calibração: () apenas AF, () 
AF/Fe
2+




 As curvas de calibração foram determinadas tendo em conta que para valores de 
absorvância nula, a concentração de AF é zero (lei de Lambert-Beer) (Tabela 4.1). A curva 
obtida para a calibração 1 foi Abs=(7,58×10-2 ± 5,35×10-2)C que apresentou um declive cujo 
intervalo de confiança foi bastante grande. Relativamente às duas calibrações seguintes, 
verificou-se que a curva obtida na calibração 3, Abs=(7,63×10-2 ± 0,218×10-2)C, não é 





)C. Assim sendo, a melhor escolha para curva de ajuste de dados recai sobre a calibração 
2. É de referir ainda que foram constantemente realizadas recalibrações ao longo do 
trabalho, tendo-se alterado apenas por uma vez a curva de calibração (calibração 4). A 
nova reta de ajuste obtida foi: Abs=(8,34×10-2 ± 0,141×10-2)C. 
 
Tabela 4.1 – Declive (a), desvio padrão (Sa) e intervalo de confiança (Δa) obtidos para as diferentes razões 
AF/Fe
2+
 utilizadas na calibração do espetrofotómetro. 




 ±Δa×10-2 R2 
(1) AF - 7,58 2,40 5,35 0,999 
(2) AF/Fe
2+
 5:2 7,64 0,125 0,278 0,999 
(3) AF/Fe
2+
 1:1 7,63 0,097 0,218 0,999 
Recalibração da curva de ajuste 
(4) AF/Fe
2+
 5:2 8,34 0,061 0,141 0,999 
 
   
 Posteriormente, efetuou-se uma análise às condições operacionais de execução do 
processo Fenton. De modo a analisar o erro experimental associado, efetuaram-se três 
réplicas exatamente às mesmas condições de temperatura e de concentração de reagentes, 
tendo-se obtido um erro experimental inferior a 5%. Uma vez que o reator estava junto a 
uma janela e o laboratório onde foram realizadas as experiências se encontrava bastante 
iluminado, uma das réplicas foi realizada submetendo o reator a um isolamento com 
película de alumínio de modo a evitar a presença de radiação (Figura 4.4a). Visto que a 
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efetuadas, o efeito provocado pela radiação solar foi praticamente nula, não tendo existido 
qualquer tipo de interferência. A variação do pH ao longo do processo foi também 
analisado para dois ensaios distintos (Figura 4.4b). De acordo com os resultados, o valor 
do pH ao longo da oxidação do AF não variou significativamente encontrando-se entre 3,5-
4. Esta gama vai de encontro aos valores ótimos de pH estipulados pela literatura, não 
tendo sido necessário tamponizar o meio. 
 
 
Figura 4.4 – Efeito da presença de luz (a) e variação do pH (b) ao longo da reação de Fenton. 
 
4.1.3. Definição das condições operacionais 
 Estudou-se a influência dos parâmetros temperatura, velocidade de agitação, 
concentração de iões Fe
2+
 e concentração de H2O2 na velocidade inicial e no grau máximo 
de oxidação, nas condições detalhadas na Tabela 4.2. Uma vez que velocidades de agitação 
superiores a 550 rpm conduziam à formação de um vortéx demasiado forte e velocidades 
inferiores a 100 rpm poderiam provocar uma agitação insuficiente, optou-se por estudar 
uma velocidade de agitação entre 100-550 rpm (ensaios 1 a 3). 
 Nos ensaios 7 a 12 manteve-se constante a proporção AF/H2O2 (mol/mol) igual a 
1:2 e alterou-se a razão H2O2/Fe
2+
 (mol/mol) para analisar o efeito isolado dos iões Fe
2+
. 
De modo a identificar a influência do H2O2 sobre a reação de oxidação executaram-se 
vários ensaios nos quais se alterou a razão AF/H2O2 (mol/mol) em diversas proporções 
(ensaios 13-23). É de referir que para os ensaios 13-18 manteve-se constante a razão 
H2O2/Fe
2+
 (mol/mol) em 5:1, o que levou a que ao variar a concentração de H2O2, a 
concentração de iões Fe
2+
 também se alterasse relativamente ao AF. Por esse motivo os 
ensaios 19-23 foram executados mantendo a razão AF/Fe
2+
 (mol/mol) inalterada, o que 












AF/H2O2 de 1:5     AF/H2O2 de 1:1 
 Réplica 1  Réplica 2      








 Numa fase final, executou-se a reação de Fenton utilizando concentrações de AF de 
100 e 300 ppm. Para tal, seleccionaram-se os ensaios que obtiveram melhores resultados 
ao nível do grau de oxidação final (ensaios 7, 14 e 21). Com estes ensaios pretendeu-se 
estudar o processo Fenton para níveis de concentrações mais próximas às dos efluentes de 
branqueamento. Não se efetuaram ensaios para valores superiores a 300 ppm devido às 
limitações de solubilidade apresentadas pelo AF (<1 mg ml
-1
 a 25º C) [83]. 
 
Tabela 4.2 – Condições operacionais utilizadas nos diversos ensaios efetuados (R1-Réplica1, R2-Réplica2 e 














































8 0,015 (0,821) 7:1 
5 0,021 (1,15) 5:1 
9 0,034 (1,92) 3:1 
10 0,052 (2,88) 2:1 
11 0,077 (4,60) 1.5:1 











13 0,052 (1,75) 0,010 (0,575) 1:1 
5:1 25,0 300 
5 0,103 (3,50) 0,021 (1,15) 1:2 
14 0,154 (5,25) 0,031 (1,72) 1:3 
15 0,206 (7,01) 0,041 (2,30) 1:4 
16 0,258 (8,76) 0,052 (2,88) 1:5 
17 0,412 (14,0) 0,082 (4,60) 1:8 










5 0,103 (3,50) 1:2 5:1 
20 0,154 (5,25) 1:3 15:2 
21i 0,258 (8,76) 1:5 25:2 
22 0,412 (14,0) 1:8 20:1 
23 0,515 (17,5) 1:10 25:1 
R1 21 
0,258 (8,76) 0,206 (1,15) 1:5 25:2 25,0 300 R2 21(a) 
R3IL 21(b) 
 Para uma concentração de AF 100 ppm (0,515 mM) * 
 7(1)  1,03 (35,0) 0,103 (5,75) 1:2 10:1 
25,0 300  14(1) 1,54 (52,5) 0,309 (17,3) 1:3 5:1 
 21(1) 2,58 (87,6) 0,206 (11,5) 1:5 25:2 
 Para uma concentração de AF 300 ppm (1,545 mM)** 
 7(2) 3,09 (105) 0,309 (17,3) 1:2 10:1 
25,0 300  14(2) 4,64 (158) 0,927 (51,8) 1:3 5:1 
 21(2) 7,72 (263) 0,618 (34,5) 1:5 25:2 
 Nota:  *ensaios realizados a concentrações 10 vezes superiores; **ensaios realizados a 








4.2 Resultados experimentais 
4.2.1 Comportamento do ácido ferúlico 
 Para acompanhar a reação de oxidação do AF por espetroscopia UV-visível, 
procedeu-se à aquisição dos espetros antes e durante a reação. Na Figura 4.5 observam-se 
máximos de absorvância a 216 nm, 288 nm e 315 nm. A banda mais intensa (a 315 nm) 
está associada à forma protonada do AF, por outras palavras, à sua configuração molecular, 
enquanto que a banda a 288 nm, está associada ao AF na forma aniónica[84]. O ombro a 
cerca de 216 nm diz respeito ao grupo carbonilo (C=O) do grupo carboxílico (COOH). Da 
Figura 4.5 observa-se também uma relação proporcional entre a intensidade dos picos e a 
concentração de AF. De acordo com a lei de Lambert-Beer, a absorvância é proporcional à 
concentração na gama de valores de absorvâncias entre 0 e 1. De forma a respeitar esta 
zona de linearidade, a concentração de AF deve ser aquela para a qual as absorvâncias 
sejam localizadas nesta zona de linearidade. 
 
Figura 4.5 – Espetro de três soluções de AF com concentração de 5 ppm (—), de 10 ppm (—) e de  
20 ppm (—). 
 
O comportamento do AF quando submetido ao processo Fenton (Figura 4.6) pode 
ser acompanhado aos comprimentos de onda de 315 nm e 288 nm. De acordo com os 
resultados da Figura 4.6a, após a introdução do H2O2 no reator, verificou-se um 
decréscimo da absorvância, indicando assim uma diminuição da concentração de AF 
existente no meio reacional. Para os primeiros 3 minutos (180 s), a absorvância diminuiu 
cerca de 50% para o comprimento de onda de 315 nm, ao passo que para o comprimento 
de onda de 288 nm, esse decréscimo apenas atingiu os 43%. Isto indica que, para além do 
AF se degradar maioritariamente na sua forma protonada, o processo apresenta uma 
velocidade inicial bastante rápida. Porém, para longos períodos de reação, a partir dos 20 
minutos (1200 s), o decréscimo da absorvância é mais reduzido (apenas 5%), indicando 

























Figura 4.6 – Espetros do AF para diferentes tempos de reação: (a) para [AF]=20 ppm (AF/H2O2=1:4) 
utilizando medições por amostragem e (b) para [AF]=10 ppm (AF/H2O2=1:2) aplicando o método de 
medição em contínuo. 
 
 Ao aplicar uma concentração inicial de AF de 10 ppm levou a que a absorvância no 
instante t=0 fosse inferior a 1, tanto para a sua forma protonada como para a sua forma 
aniónica (Figura 4.6b). A aplicação do método de medição em contínuo permitiu nos 
instantes iniciais efetuar um maior número de leituras, em intervalos de tempo mais 
reduzidos. Para além disso, ao aplicar este tipo de procedimento, evita-se uma perturbação 
do meio reacional pela perda de volume da mistura, uma vez que o sistema funciona 
sempre em circuito fechado. 
Os espetros apresentados nas Figuras 4.6a e 4.6b exibem um deslocamento para 
menores comprimentos de onda do máximo da absorvância a λ=288 nm. Uma possível 
explicação poderá estar relacionada com o facto de que no início da reação, as moléculas 
de AF presentes na sua forma iónica formarem agregados que requerem um comprimento 
de onda maior para passar ao estado excitado. No decorrer da oxidação pelo processo 
Fenton, os agregados são destruídos, adquirindo menor tamanho, pelo que passam a 
absorver a menores comprimentos de onda[85,86]. Por este motivo, na análise às condições 
operacionais apresentadas mais adiante, acompanhou-se a reação de oxidação apenas para 


























































4.2.2 Efeito da variação das condições operacionais 
 Tendo-se estudado a aplicabilidade do método de Fenton na degradação do AF e 
definido o procedimento experimental, incluindo as questões de reprodutibilidade, seguiu-
se uma análise do efeito provocado pela alteração das condições operacionais. Uma vez 
que num estudo cinético se pretende operar na ausência de limitações difusionais, analisou-
se o efeito da velocidade de agitação, de modo garantir que o processo é realizado em 
regime de controlo cinético. De acordo com a Figura 4.7, verificou-se que as três 
velocidades de agitação apresentaram, nos instantes iniciais, um decréscimo da 
concentração de AF semelhante. Contudo, para tempos mais elevados, a velocidade de 550 
rpm apresentou uma diferença significativa de C/C0 relativamente às outras duas 
velocidades de reação. Como a mistura reacional se encontrava permanentemente em 
contacto com o ar e essa mesma área de contacto era elevada, uma explicação plausível, 
poderá ser o facto de ter ocorrido perdas de reagentes por evaporação ou então um 
aumento da concentração de O2 dissolvido, que por sua vez pode ter reagido com o H2O2, 
levando assim a um maior C/C0. Desta forma, optou-se por aplicar uma agitação de 300 
rpm no estudo das restantes condições operacionais. 
 
Figura 4.7 – Efeito da velocidade de agitação sobre a cinética da reação: () 550 rpm, (×) 300 rpm e () 100 
rpm. (Condições: T=30,0º C, [AF]=10 ppm, AF/H2O2 = 1:2 e H2O2/Fe
2+
 = 5:1).  
  
 A Figura 4.8 apresenta o efeito provocado pela temperatura e pela concentração de 
reagentes, na degradação do AF. De acordo com a Figura 4.8a, o aumento da temperatura 
provocou uma subida da velocidade inicial de reação, afetando assim a cinética do 
processo. Para uma temperatura de 30,0º C, ao fim de 10 minutos, obteve-se uma 
diminuição de C/C0 até um valor de 0,479. Relativamente às temperaturas de 25,0º C e de 
20,0º C, para 10 minutos de reação, o decréscimo de C/C0 apenas atingiu os 0,595 e 0,721, 
respetivamente. Isto indica que para uma temperatura de 30,0º C, a reação entre o H2O2 e o 
Fe
2+
 é favorecida, levando à formação de HO
•
















aumentando assim a velocidade de reação. Por outro lado, ao executar o processo a 35,0º C 
ocorreu um decréscimo bastante acentuado na conversão final do AF, o que leva a crer que 
possa ter ocorrido degradação de reagentes, nomeadamente H2O2. 
 A análise seguinte foi realizada alterando a razão H2O2/Fe
2+
 e mantendo constante 
AF/H2O2, o que permitiu avaliar o efeito do ião Fe
2+
 na reação de oxidação. De acordo 
com a Figura 4.8b, pequenas concentrações do ião Fe
2+
 (razão 10:1 a 3:1) não 
apresentaram uma influência significativa ao nível do grau de oxidação final. Por outro 
lado, quando se aumentou a concentração de Fe
2+
 (razão 1,5:1 e 1:1), a conversão final 
decresceu atingindo um (C/C0)final de apenas 0,463 e 0,478. No que respeita à velocidade 
inicial da reação, observou-se um claro aumento da velocidade para concentrações de Fe
2+
 
superiores, comprovando assim as suas características catalíticas. Contudo, esse efeito 
tornou-se menos visível a partir de uma determinada proporção visto que para razões 
inferiores a 2:1 (1:1 e 1,5:1), a velocidade não apresentou um aumento significativo. 
 A Figura 4.8c apresenta o efeito da razão AF/H2O2 mantendo constante a proporção 
H2O2/Fe
2+
. É evidente que a razão entre o H2O2 e o Fe
2+
 se encontra ligada quer à 
velocidade de reação, quer ao grau de oxidação final. A execução do processo utilizando 
uma proporção de reagentes de 1:1 deu nitidamente origem a piores resultados atingindo 
um (C/C0)final de apenas 0,541. À medida que a proporção de reagentes aumentou, a 
oxidação do AF foi favorecida atingindo uma degradação mais elevada para uma razão de 
1:5 ((C/C0)final de 0,231). Apesar de as proporções de 1:8 e 1:10 apresentarem uma maior 
velocidade de reação, a conversão final foi claramente menor ((C/C0)final de 0,252 e 0,293, 
respetivamente), aludindo assim para a ocorrência de reações secundárias, provocadas pelo 
excesso de reagentes. 
 Por último, analisou-se o efeito isolado do H2O2 sobre a reação de Fenton (Figura 
4.8d). Para tal manteve-se constante a razão entre o AF e os iões Fe
2+
, variando apenas a 
proporção AF/H2O2. Encontrando-se o H2O2 diretamente relacionado com a quantidade de 
radicais HO
•
 produzidos, a sua concentração no meio reacional afetou tanto o grau de 
oxidação final como a velocidade da reação. Para razões AF/H2O2 de 1:1 e 1:2 evidenciou-
se logo à partida uma menor velocidade de oxidação, cujo aumento só foi possível para 
maiores concentrações de reagente. Relativamente à oxidação final, verificou-se uma 
maior decréscimo de C/C0 para concentrações de H2O2 superiores. Para uma razão de 1:5 e 
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utilizar uma maior concentração de H2O2, a formação de radicais HO
•
 é promovida 
favorecendo a reação entre o AF e o radical. Por outro lado, ao aumentar a  proporção de 
AF/H2O2 para 1:10,  (C/C0)final  alcançou apenas 0,222 indicando uma ligeira diminuição 
do grau de oxidação para concentrações de H2O2 muito elevadas. 
  
  
Figura 4.8 – Efeito das condições de operação na oxidação do ácido ferúlico 10 ppm: (a) temperatura, (b) razão 
H2O2/Fe
2+
, (c) razão AF/H2O2  com H2O2/Fe
2+








 AF/H2O2 = 1:1   AF/H2O2 = 1:2   AF/H2O2 = 1:3  AF/H2O2 = 1:4 




 = 10:1        H2O2/Fe
2+
 = 7:1 
 H2O2/Fe
2+
 = 5:1           H2O2/Fe
2+
 = 3:1 
  H2O2/Fe
2+
 = 2:1          + H2O2/Fe
2+
 = 1,5:1  
  H2O2/Fe
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4.3 Modelação cinética 
 Para efetuar o estudo cinético da reação de Fenton utilizaram-se dois modelos 
distintos sobre os quais se efetuou uma comparação relativamente à sua eficácia na 
descrição do processo, ao tipo de informação fornecida e à metodologia por detrás de cada 
um.  
4.3.1. Modelo semi-empírico 
 O primeiro modelo a ser aplicado foi o modelo semi-empírico já referido no 
capítulo 3. Para cada uma das condições operacionais analisadas anteriormente, 
determinou-se as constantes w e b a partir de uma regressão linear (Tabela 4.3). A Figura 
4.9 mostra o exemplo da regressão linear efetuada para a temperatura e na qual se 
relacionam os dados através da equação 3.14.   
 
 
Figura 4.9 – Regressão linear efetuada para a temperatura: () T=20,0º C (R2=0,988), () T=25,0º C 
(R
2
=0,996), () T=30,0º C (R
2
=0,998), () T=35,0º C (R
2
=0,999) (Nota: os pontos t=15 s (×), não foram 
considerados para a regressão linear). 
  
 Após a determinação das constantes w e b, calculou-se os parâmetros 1/w e 1/b para 
cada uma das condições estudadas encontrando-se os respetivos desvios padrão na tabela 
C.21. O erro associado a cada um dos ajustes foi obtido com base no average absolute 
relative desviation (AARD), também conhecido por desvio absoluto médio percentual 
(DAMP), tendo-se alcançado erros entre os 0,727% e 5,11% para os ensaios cuja 



























Tabela 4.3 – Parâmetros cinéticos obtidos pelo modelo semi-empírico para as diferentes condições de 
operação (R1-Réplica1, R2-Réplica2 e R3IL-Réplica3 Isolada de Luz). 

























1,183 1551 0,8453 0,645 1,09 
5 25,0 1,235 797 0,8097 1,25 1,47 
2 30,0 1,206 475 0,8292 2,11 1,94 









1,117 1230 0,8953 0,813 1,01 
8 7:1 1,208 988 0,8278 1,01 1,32 
5 5:1 1,235 797 0,8097 1,25 1,47 
9 3:1 1,300 662 0,7692 1,51 1,43 
10 2:1 1,287 477 0,7770 2,09 1,38 
11 1.5:1 1,633 499 0,6124 2,00 0,914 












1:1 1,259 2057 0,7943 0,486 0,727 
5 1:2 1,235 797 0,8097 1,25 1,47 
14 1:3 1,240 463 0,8065 2,16 1,09 
15 1:4 1,205 305 0,8299 3,28 1,26 
16 1:5 1,200 230 0,8333 4,35 1,86 
17 1:8 1,278 135 0,7825 7,42 3,43 








5:2 1:1 1,390 1338 0,7194 0,747 1,29 
5 5:1 1:2 1,235 797 0,8097 1,25 1,47 
20 15:2 1:3 1,192 526 0,8389 1,90 1,13 
21 25:2 1:5 1,167 348 0,8569 2,88 0,954 
22 20:1 1:8 1,174 260 0,8518 3,84 0,809 
23 25:1 1:10 1,211 193 0,8258 5,18 1,98 
R1 21 
25,0 25:2 1:5 
1,183 366 0,8452 2,73 1,17 
R2 21(a) 1,160 351 0,8621 2,85 1,17 
R3IL 21(b) 1,158 371 0,8636 2,70 1,29 
 Para uma concentração de AF de 100 ppm (0,515 mM) 
 7(1) 
25,0 
10:1 1:2 1,267 150 0,7893 6,68 1,14 
 14(1) 5:1 1:3 1,374 46,1 0,7278 21,7 0,960 
 21(1) 25:2 1:5 1,218 75,1 0,8210 13,3 3,58 
 Para uma concentração de AF de 300 ppm (1,545 mM) 
 7(2) 
25,0 
10:1 1:2 1,379 82,9 0,7252 12,1 1,58 
 14(2) 5:1 1:3 1,396 12,9 0,7163 77,5 1,15 































           AF/H2O2 = 1:1      AF/H2O2]= 1:2                   AF/H2O2 = 1:3 AF/H2O2 = 1:4 
           AF/H2O2 = 1:5                AF/H2O2 = 1:8                  AF/H2O2 = 1:10 
Figura 4.10 – Ajuste dos dados experimentais (pontos) ao modelo semi-empírico (linhas) para as diferentes 
condições: (a) temperatura e (b) razão H2O2/Fe
2+
 variável, (c) razão AF/H2O2 variável mantendo AF/Fe
2+
 
constante e (d) razão AF/H2O2 variável mantendo H2O2/Fe
2+
 constante.  
 
 Após ajustar os parâmetros dos modelos, determinou-se a energia de ativação 
através de uma relação de proporcionalidade entre os valores de 1/w, obtidos pelo modelo, 
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 T=20ºC  T=25ºC 









 Para uma análise mais detalhada, comparou-se o efeito das diversas condições 
operacionais sobre 1/w e 1/b (Figura 4.11). De acordo com o modelo semi-empírico, a 
temperatura exibiu uma influência significativa ao nível da velocidade da reação (Figura 
4.11i). Ao aumentar a temperatura de 20,0º C para 35,0º C, o valor do parâmetro w 
decresceu de 1551 segundos para 381 segundos ocorrendo consequentemente um aumento 
de 1/w. Como para temperaturas superiores a energia cinética das moléculas é maior, o 
número de colisões entre o ião Fe
2+
 e o H2O2 é superior promovendo assim a formação de 
radicais HO
•
. Havendo maior concentração de radicais HO
•
 no meio reacional, a reação 
entre o agente oxidante e o AF é favorecida e consequentemente a velocidade da reação 
aumenta. Relativamente ao grau de oxidação, o efeito da temperatura é praticamente 
inexistente até aos 30,0º C. Os valores de 1/b não apresentam uma alteração significativa 
com excepção do que corresponde a 35,0º C. Segundo o modelo, o grau de oxidação final 
diminuiu ao passar de 30,0º C para 35,0º C. 
 Relativamente à concentração de iões Fe
2+
, a sua influência verificou-se tanto ao 
nível da velocidade da reação como ao nível do grau máximo de oxidação (Figura 4.11ii). 
Para o primeiro caso, ao aumentar a concentração de iões Fe
2+
 de 0,010 mM para 0,052 








 apontando para uma 
relação proporcional entre a concentração de iões Fe
2+
 e a velocidade da reação. Porém, 
para concentrações de iões Fe
2+
 superiores a 0.052 mM, o parâmetro 1/w não aumenta de 
forma significativa. No que respeita ao grau de oxidação final, acontece exatamente o 
oposto. O decréscimo que se faz sentir em 1/b indica uma diminuição da oxidação do AF 
para concentrações de Fe
2+
 superiores. Isto sugere que ao aumentar a concentração de 
catalisador, a proporção de radicais HO
•
 presentes no meio também vai aumentar, fazendo 
com que o radical interaja não apenas com o AF mas também com as outras espécies, entre 
elas o Fe
2+
 em excesso. Desta forma a quantidade de radicais HO
•
 disponíveis para oxidar a 
espécie orgânica é menor apesar de a equação 2.2 ser favorecida. 
 Para uma concentração de iões Fe
2+
 constante, quando se aumenta a concentração 
de H2O2, é de esperar que a concentração de radicais HO
•
 também aumente. De facto, isso 
encontra-se implícito na Figura 4.11iii. Quando se aumenta a concentração de H2O2 até 
0,253 mM, a quantidade de agente oxidante disponível em solução deverá ser maior, o que 
promove a reação 2.1 e favorece o aumento de 1/b. Porém, a partir de uma concentração de 
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início de uma interação entre o H2O2 com outras espécies, nomeadamente o HO
•
 e o 
Fe(OH)
2+
 (equações 2.3 e 2.6). O H2O2 ao reagir com os iões Fe(OH)
2+
, vai regenerar o 
catalisador e consequentemente a velocidade da reação aumenta, verificando-se assim a 















Figura 4.11 – Variação de 1/w  () e de 1/b () obtidos pelo modelo semi-empírico: (i) diferentes 
temperaturas, (ii) razão H2O2/Fe
2+
 variável (iii) razão AF/H2O2 variável com AF/Fe
2+
 constante e (iv) razão 




 Para os ensaios da Figura 4.11iv nos quais se alterou tanto a concentração de H2O2 
como a concentração de iões Fe
2+
, a influência que ambos apresentam sobre 1/b é bastante 
acentuada. Até concentrações de 0,258 mM de H2O2 (e 0,052 mM de Fe
2+
), o efeito do ião 
Fe
2+
 sobre 1/b não se fez sentir, pois não ocorre uma alteração significativa no grau de 
oxidação final. Porém quando se aumenta a concentração de reagentes ([H2O2]>0,258 mM 
e [Fe
2+
]>0,052 mM), surge um decréscimo imediato da conversão final, provocado pelo 





























Figura 4.11ii e 4.11iii. O modelo sugere assim que para baixas concentrações de H2O2 e de 
Fe
2+
, a reação entre ambos é favorecida, contudo se a sua concentração em solução for 
demasiado elevada, os radicais HO
•
 deixam de reagir apenas com o composto orgânico 
passando a ser consumidos também pelos reagentes de Fenton (equações 2.3 e 2.4). No que 
respeita à velocidade de reação, não ocorre nenhum efeito negativo por parte de qualquer 
um dos reagentes. Quando se aumenta a concentração de reagentes o modelo prevê um 
aumento significativo da velocidade, indicando assim que o processo apenas se encontra 
limitado pela conversão final que se deseja obter.  
 
4.3.2. Modelo de pseudo-primeira ordem 
 Recorrendo ao software Matlab R2007b (versão 7.5.0.342) modelou-se os 
resultados obtidos experimentalmente utilizando o modelo de pseudo-primeira ordem. 
Foram determinados os valores da constante cinética aparente (k) e da concentração de AF 
a tempo infinito (CAinf) para cada uma das condições operacionais referidas anteriormente 
(Tabela 4.4). Para analisar o erro associado ao ajuste dos dados experimentais ao modelo, 
utilizou-se novamente o DAMP cuja percentagem de erro variou entre os 0,244% e os 
12,6% (para os ensaios cuja concentração de AF é de 10 ppm). Recorrendo aos valores de 
k determinados pelo modelo, aplicou-se a equação de Arrhenius, tendo-se obtido uma 






















Tabela 4.4 – Parâmetros cinéticos obtidos pelo modelo de pseudo-primeira ordem para as diferentes 
condições de operação (R1-Réplica1, R2-Réplica2 e R3IL-Réplica3 Isolada de Luz). 
 
 Uma vez que o parâmetro k obtido pelo modelo é uma constante cinética aparente, 
a ordem de grandeza alcançada é diferente da apresentada pela literatura. Apesar desta 
diferença, o modelo conseguiu descrever a variação da concentração de AF ao longo da 
reação de Fenton (Figura 4.12). Novamente a modelação do processo envolve o 
decréscimo súbito da concentração de AF para curtos tempos de reação e uma posterior 








































































































































































































































































    
  
Figura 4.12 – Ajuste dos dados experimentais (pontos) ao modelo de pseudo-primeira ordem (linhas) para as 
diferentes condições: (a) temperatura e (b) razão H2O2/Fe
2+
 variável, (c) razão AF/H2O2 variável mantendo 
AF/Fe
2+
 constante e (d) razão AF/H2O2 variável mantendo H2O2/Fe
2+
 constante.  
  
 Os resultados obtidos pelo modelo de pseudo-primeira ordem demonstram um grau 
de ajuste aceitável, principalmente para reações cuja velocidade de reação é mais baixa. 
Tomando o exemplo da Figura 4.12b, para razões H2O2/Fe
2+
 mais baixas (1,5:1 e 1:1), 
existe um ligeiro desfasamento entre o CAf obtido experimentalmente e o CAinf previsto pelo 
modelo. Como neste caso se aumentou a concentração de iões Fe
2+
, a velocidade da reação 
melhorou e a dificuldade em descrever o processo tornou-se cada vez maior. Esta limitação 
torna-se mais evidente na Figura 4.12d. A descrição perfeita que ocorre para AF/H2O2 1:1 
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 A Figura 4.13 demonstra de uma forma simplificada a variação dos parâmetros k e 
CAinf para cada uma das condições operacionais. De acordo com o modelo, executar o 
processo Fenton a temperaturas superiores a 20,0º C faz com que a constante cinética 
aumente podendo atingir valores até três vezes superiores (Figura 4.13i). Para as restantes 
condições operacionais, verificou-se também um acréscimo progressivo de k para 
concentrações de iões Fe
2+

















Figura 4.13 – Variação da constante cinética () e de CAinf () obtidos pelo modelo de pseudo- primeira 
ordem: (i) diferentes temperaturas, (ii) razão H2O2/Fe
2+
 variável (iii) razão AF/H2O2 variável com AF/Fe
2+
 




 Uma vez que a conversão e CAinf estabelecem uma relação inversa entre si, o grau 
de oxidação tenderá a ser máximo para valores de CAinf mínimos. Desta forma, analisando a 
Figura 4.13i, verifica-se que a temperatura de 30,0º C é a que permite obter melhores 
resultados ao nível do grau de oxidação final. Como o valor de CAinf  é maior para T≠30º 
C, executar o processo a uma temperatura de 20,0º C, 25,0º C ou 35,0º C leva a piores 
performances na degradação do AF. Relativamente à concentração de catalisador (Figura 
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Por outro lado para concentrações superiores a 0,052 mM, o modelo prevê um crescimento 
de CAinf, novamente devido ao excesso de iões Fe
2+
. Para as restantes condições 
operacionais o modelo identifica algumas condições que permitem maximizar o grau de 
oxidação, mais concretamente para uma concentração de H2O2 de 0,258 mM (Figura 
4.13iii) e de 0,206 mM (Figura 4.13iv).  
 
 Para melhor comparar os dois modelos, representou-se na Figura 4.14 o decréscimo 
da concentração de AF, a duas concentrações operacionais distintas. Verifica-se que para 
curtos tempos de reação, ambos os modelos apresentam um bom ajuste aos dados 
experimentais. Contudo, para longos períodos de reação, nomeadamente entre 420 a 1200 
segundos, os modelos demonstram alguma dificuldade em descrever o processo de 
oxidação. Também ao nível do (C/C0)final, os modelos divergem. Enquanto o modelo semi-
empírico apresenta um (C/C0)final próximo do obtido experimentalmente, o modelo de 
pseudo-primeira ordem exibe um valor mais desfasado (Figura 4.14b). 
  
Figura 4.14 – Comparação entre os dados obtidos experimentalmente () e o ajuste ao modelo: semi-empírico (—) e 
ao de pseudo-primeira ordem (—) para (a) ensaio 5 e (b) ensaio 12. 
 
4.3.3. Efeito da concentração do ácido ferúlico 
 Para avaliar o processo a valores de concentração mais elevadas, aumentou-se a 
concentração de AF para 100 ppm e 300 ppm. O primeiro efeito foi a nível físico, em que 
se verificou uma alteração da cor da mistura para cada uma das concentrações. Enquanto 
que para uma concentração de AF de 10 ppm a mistura adquiriu uma cor amarela típica de 
uma reação de oxidação (Figura 4.15a), para 100 ppm a mistura apresentou um amarelo 
mais escuro (Figura 4.15b). Para uma concentração de AF de 300 ppm, a cor adquirida 
pela mistura, durante e após a reação de oxidação, foi castanho-escuro (Figura 4.15c). 
Enquanto que para uma concentração de AF de 10 ppm, a cor amarela foi-se apresentando 
de uma forma gradual, as cores mais escuras verificaram-se segundos após a introdução do 










H2O2 na mistura, revelando assim uma maior velocidade de reação para concentrações de 
reagentes mais elevadas.  
 
Figura 4.15 – Cor da mistura reacional obtida no final do processo Fenton utilizando diferentes 
concentrações de reagentes: (a) [AF]=10 ppm, (b) [AF]=100 ppm e (c) [AF]=300 ppm. 
 
 Os resultados experimentais e o ajuste efetuado por cada um dos modelos 
encontram-se na Figura 4.16. Novamente, o valor dos parâmetros 1/b, 1/w, k e CAinf são 
apresentados nas Tabelas 4.3 e 4.4. A presença de AF em concentrações dez vezes e trinta 
vezes superiores às até aqui estudadas, levou a que a concentração de iões Fe
2+
 e de H2O2 
fosse também aumentada na mesma proporção. Consequentemente, ocorreu uma maior 
velocidade de reação tendo-se obtido constantes cinéticas quatro a seis vezes superiores no 
caso de 100 ppm e oito a quinze vezes superiores no caso de 300 ppm. 
 O erro de ajuste atingido pelo modelo semi-empírico (Figura 4.16a a 4.16c) é 
novamente inferior ao alcançado pelo modelo de pseudo-primeira ordem (Figura 4.16d a 
4.16f). Os valores de (C/C0)final obtidos pelo primeiro modelo foram bastante concordantes 
com os obtidos experimentalmente, contrastando com os do modelo de pseudo-primeira 
ordem. O ensaio no qual se obteve um melhor grau de oxidação final foi AF/H2O2 1:5 
atingindo percentagens de degradação no valor de 80,6% para 100 ppm e 86,84% no caso 
de 300 ppm. Contudo é de salientar que para esta condição operacional ambos os modelos 
apresentaram dificuldades em descrever o decréscimo do AF, principalmente para 300 ppm 
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Figura 4.16 – Ajuste dos dados experimentais (pontos) ao modelo (linhas): (a) semi-empírico e razão 
H2O2/Fe
2+
 = 10:1, (b) semi-empírico e razão AF/H2O2 = 1:5, (c) semi-empírico e razão AF/H2O2 = 1:3, (d) 
pseudo-primeira ordem e razão H2O2/Fe
2+
 = 10:1, (e) pseudo-primeira ordem e razão AF/H2O2 = 1:5, (f) 
pseudo-primeira ordem e razão AF/H2O2 = 1:3 
(() [AF]=10 ppm, () [AF]=100 ppm, () [AF]=300 ppm). 
 
 O efeito da concentração de AF na variação dos parâmetros cinéticos é 
demonstrado na Figura 4.17. Os parâmetros 1/w e k foram os mais afetados atingindo 
valores mais elevados para concentrações superiores (Figura 4.17i e 4.17ii). Como para 
maiores concentrações de AF, a concentração de iões Fe
2+
 utilizada foi superior, a 
formação de radicais HO
•
 foi promovida levando assim a um decaimento mais rápido da 
concentração de AF. Porém, no caso do ensaio AF/H2O2 1:5 da Figura 4.17i, 1/w não 
aumenta (para 300 ppm). O motivo por detrás desta ocorrência poderá ser o mau ajuste do 
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verifica uma alteração significativa de 1/b e de CAinf/C0. Para o ensaio H2O2/Fe
2+
 10:1 o 
sistema apresenta um ligeiro decréscimo de 1/b. Como para os ensaios de 100 ppm e 300 
ppm se utilizou uma concentração superior de iões Fe
2+
, a velocidade de consumo dos 
radicais HO
•
 no início da reação foi maior, fazendo com que deixasse de haver HO
•
 
suficiente para atingir graus de oxidação mais elevados. Relativamente aos ensaios 
AF/H2O2 1:5 e 1:3, a Figura 4.17iii exibe um ligeiro aumento de 1/b para a razão 1:5 e uma 
diminuição de 1/b para 1:3. Esta diferença deve-se a dois fatores: o primeiro diz respeito à 
menor concentração de H2O2 utilizada para na razão 1:3; o segundo está diretamente 
relacionado com o facto de a razão 1:3 apresentar uma maior velocidade de reação. Estas 
duas condições levaram em primeiro lugar a uma menor produção de HO
•
 e em segundo 





Figura 4.17 – Variação dos parâmetros (i) 1/w, (ii) k, (iii) 1/b e (iv) CAinf /CA0 para: () razão H2O2/Fe
2+
=10:1,  
() razão AF/H2O2 = 1:5 e () razão AF/H2O2 = 1:3   
  
 De um modo geral, verifica-se que a razão AF/H2O2 1:5 foi a que apresentou um 
maior efeito positivo ao nível do grau máximo de oxidação. Como o objetivo do processo 
Fenton é degradar a matéria orgânica, é importante determinar as condições operacionais 
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5.1. Caracterização dos filtrados de branqueamento 
 Os efluentes de branqueamento contêm diversas espécies orgânicas que podem 
estar presentes em quantidades distintas. Entre os compostos mais comuns encontram-se a 
lenhina residual e os compostos resultantes da sua degradação, bem como de celulose, 
hemicelulose e extratáveis (resinas, compostos fenólicos e terpenos)[87].
 
Compostos 
organoclorados formados no branqueamento com Cl2 estão associados à toxicidade, 
bioacumulação e potencial cancerígeno[87]. Por este motivo, nas últimas décadas tem-se 
desenvolvido processos livres de cloro elementar (ECF) e totalmente livres de cloro (TCF), 
por isso menos poluentes. Simultaneamente, têm-se adoptado tecnologias de cozimento 
que permitem reduzir o teor de lenhina residual e consequentemente a carga dos efluentes 
do branqueamento.  
Os filtrados de branqueamento adquirem normalmente uma cor amarelada 
resultante da transferência da lenhina presente na pasta para a água. A lenhina apresenta 
uma estrutura altamente irregular de elevada massa molecular que difere das softwoods 
para as hardwoods sobretudo na quantidade de grupos metóxilo (-OCH3)
 [88,89]. 
 
A cor está associada à presença de agentes cromóforos, nomeadamente: 
 CH=CH e grupos carbonilo conjugados com anéis aromáticos; 
 Estruturas quinónicas; 
 Radicais livres; 










 As diversas espécies cromóforas, são caracterizadas pela forma como os grupos 
funcionais se encontram ligados (Figura 5.1) e são derivadas sobretudo de fenóis, catecóis 






Figura 5.1 - Exemplo de algumas estruturas cromóforas presentes nos efluentes: (a) 2-metóxi-1,4-





 A caracterização dos efluentes de branqueamento fornece uma informação preciosa 
sobre a sua constituição dando uma ideia do impacto que estes podem provocar no 
ambiente. De entre os parâmetros mais analisados encontram-se o carbono orgânico total 
(COT), a carência química e bioquímica de oxigénio (CQO e CBO), a quantidade de 
compostos organicos-halogenados adsorvíveis (AOX) e a cor[93]. 
 A determinação do COT, fornece uma medida específica e absoluta da 
concentração de carbono presente no efluente, o que o torna útil na quantificação da carga 
orgânica[94,95]. Por sua vez, a CBO corresponde à quantidade de oxigénio molecular que é 
consumida por microrganismos, durante o processo de degradação da matéria orgânica, 
sob condições aeróbias. Elevada CBO leva normalmente a um rápido crescimento das 
bactérias o que por norma provoca uma diminuição do oxigénio dissolvido[93]. A CQO é 
uma medida da quantidade de oxigénio necessária para oxidar quimicamente todos os 
compostos orgânicos. Elevados valores de CQO indicam a presença de carga orgânica 
oxidável, potencialmente perigosa para o ambiente aquático[93]. Para ajudar a avaliar o grau 
de biodegradabilidade dos componentes orgânicos, é estabelecida uma razão entre a CBO5 
(CBO analisada durante 5 dias) e a CQO sendo considerados biodegradáveis aqueles cuja 
CBO5/CQO>0,4
[96]. Por último, o AOX fornece a concentração de compostos orgânico 
halogenados adsorvíveis. De entre os compostos normalmente analisados, encontram-se os 
organoclorados que se podem formar na etapa do branqueamento[93]. 
 
 








5.2. Procedimento experimental 
5.2.1. Materiais e Métodos 
 Os filtrados de branqueamento estudados no presente trabalho foram fornecidos 
pela empresa de Cacia Portucel/Soporcel. A matéria-prima utilizada na produção de pasta 
de papel Kraft é o Eucalyptus globulus, sendo aplicado o processo ECF durante a etapa do 
branqueamento. A sequência utilizada é o D0EpD1D2
†
 sendo que nenhum dos filtrados da 
fase dióxido é reaproveitado para qualquer estágio anterior apresentando-se o D0 como 
purga do sistema. Os efluentes foram diretamente recolhidos dos estágios D a uma 
temperatura de 70,0º C, tendo sido arrefecidos à temperatura ambiente e guardados sob 
atmosfera de azoto, após remoção das partículas em suspensão, por filtração a vácuo 
usando uma membrana hidrofilica 0,22 µm (Durapore
®
, Millipore, Cat: GVWP10050). Os 
reagentes de Fenton usados para a reação de oxidação foram os descritos no capítulo 4. 
 
5.2.2. Condições operacionais 
 O facto de se ter utilizado o AF como um composto modelo permitiu determinar as 
condições operacionais que poderiam obter os melhores resultados ao nível da degradação 
dos compostos cromóforos. Uma vez que a concentração de compostos orgânicos 
dissolvidos nos filtrados era desconhecida, tentou-se extrapolar as condições operacionais 
utilizadas para o AF. Sendo assim, aplicou-se uma temperatura de 30,0º C e as 
concentrações utilizadas no ensaio 21 (para AF de 10,0 ppm) aos efluentes D2 e D1.  
 Porém, a elevada carga orgânica presente nos filtrados e a baixa concentração de 
reagentes de Fenton utilizados, levou à não detecção de qualquer tipo de reação para 
ambos os filtrados. Desta forma optou-se por aumentar drasticamente tanto a concentração 
de H2O2 como de iões Fe
2+
 de modo a desencadear a reação. Aplicou-se uma temperatura 
de 70,0º C sendo a concentração de H2O2 e de Fe
2+
 igual a 3330 ppm (97,9 mM) e 50,0 
ppm (0,895 mM), respetivamente. 
 
5.3. Modelação e discussão de resultados 
 Os filtrados foram analisados utilizando uma vez mais a espetroscopia de UV-
visível (Figura 5.2). De acordo com a Figura 5.2a, os filtrados D0 e D1 apresentaram 
valores de absorvância superiores a 1, ocorrendo inclusive saturação para o filtrado D0. Por 
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esse motivo e de modo a aplicar a relação estabelecida pela lei de Lambert-Beer, foram 
novamente registados os espetros dos filtrados, mas após a aplicação de um fator de 
diluição (Figura 5.2b). O filtrado do estágio D0 foi o que apresentou a concentração mais 
elevada de compostos cromóforos, provocado pela maior quantidade de lenhina residual 
removida durante a primeira etapa do branqueamento. Contrariamente ao D0, o filtrado do 
estágio D2 demonstrou ter uma menor concentração de compostos cromóforos.  
  
Figura 5.2 – Espetro dos diferentes filtrados de branqueamento: (a) sem diluição e (b) com diluição ((—) 
estágio D0 (diluído 10x), (—) estágio D1 (diluído 2x) e (—) estágio D2 (sem diluição)). 
 
 Relativamente ao pH, os filtrados apresentaram valores ligeiramente diferentes 
entre eles, situando-se contudo dentro do pH de execução do processo Fenton. Por esse 
motivo a reação de oxidação foi realizada posteriormente sem nenhum ajuste de pH. O 
estágio D0 exibiu o pH mais ácido (2,41) ao passo que os estágios D1 e D2 se encontraram 
a um pH um pouco superior, 4,49 e 4,05 respetivamente. 
 Os resultados da reação de Fenton obtidos para cada um dos filtrados encontram-se 
apresentados na Figura 5.3. Para um tempo de 0 segundos (antes de adicionar o H2O2) os 
filtrados D1 e D2 em conjunto com o FeSO4.7H2O apresentaram uma absorvância inicial de 
0,262 e 0,177, respetivamente (Figura 5.3a). Ao introduzir o H2O2 à mistura reacional 
(t=0
+
), o valor da absorvância máxima para os filtrados D1 e D2 aumentou para 0,350 e 
0,321 respetivamente, diminuindo depois com o decorrer da reação. Uma vez que este 
aumento está inteiramente relacionado com adição do H2O2, procedeu-se à normalização 
das absorvâncias considerando o t=0
+
 como o instante inicial (Figura 5.3b). Para os três 
filtrados, o processo exibiu uma velocidade de degradação lenta apesar de ter sido aplicada 
uma temperatura alta. O filtrado D0 foi o que evidenciou a maior velocidade inicial de 







































minutos a percentagem de degradação chegou apenas aos 27,6% não tendo aumentado 
significativamente para tempos mais elevados.  
  
Figura 5.3 – Decréscimo da absorvância (a) e da absorvância normalizada (b) para os três filtrados de 
branqueamento quando sujeitos à reação de Fenton: () estágio D0, () estágio D1, () estágio D2 (λ=300 nm, 




 Tal como o filtrado do estágio D0, o D2 apresenta numa fase inicial um decréscimo 
rápido da absorvância seguida de uma etapa onde esse decréscimo é menos acentuado. 
Uma vez que apresenta uma menor carga orgânica, a degradação dos compostos 
cromóforos não é tão significativa o que faz com que a percentagem de degradação apenas 
tenha atingido os 36,1%. Por último, o filtrado D1 exibiu uma velocidade inicial de 
oxidação muito mais lenta. Durante os 100 minutos de reação, o processo apenas 
apresentou a primeira etapa onde se verifica um decréscimo contínuo da absorvância. Dos 
três filtrados estudados foi o que demonstrou a melhor percentagem de degradação tendo 
atingido 55,6% ao fim de 100 minutos.  
 O filtrado do estágio D0 evidenciou uma concentração de compostos cromóforos 
bastante superior aos restantes filtrados o que levou a que apresentasse uma cor 
visivelmente mais escura (Figura 5.4a (antes do processo Fenton)). Após o tratamento 
oxidativo, é claramente visível um decréscimo da cor do filtrado D0, o que indica uma 
degradação eficaz dos compostos cromóforos. Em relação ao D1 e D2, após o processo 
Fenton, eles não evidenciaram uma alteração muito visível na sua cor, apresentando apenas 






























Figura 5.4 – Filtrados de branqueamento antes e após o processo Fenton: (a) estágio D0, (b) estágio D1 e (c) 
estágio D2. 
  
 O ajuste dos dados experimentais foi efetuado recorrendo aos modelos cinéticos 
estudados e validados no capítulo anterior. Uma vez que a concentração é proporcional à 
absorvância, os resultados são apresentados em relação à absorvância normalizada (Figura 
5.5). Devido ao facto do filtrado D1 não ter atingido a segunda etapa do processo onde a 
velocidade de reação é menor, o modelo cinético semi-empírico não pôde ser aplicado 




Figura 5.5 – Ajuste dos dados experimentais (pontos) ao modelo (linhas): (a) semi-empírico e (b) pseudo-
primeira ordem (() estágio D0, () estágio D1 e () estágio D2). 
  
 O erro obtido no ajuste dos dados situa-se abaixo dos 3% (Tabela 5.1) revelando 
assim a adequação dos modelos para descrever a degradação da carga orgânica, durante a 
reação. Ambos os modelos comprovam que o processo Fenton exibe uma velocidade de 
reação mais rápida e um grau de oxidação inferior para o filtrado do estágio D0. O valor da 













, respetivamente. Apesar de não ter ocorrido um elevado grau 
de degradação de compostos orgânicos, é notório a aplicabilidade do processo Fenton no 































Tabela 5.1 – Parâmetros cinéticos obtidos pelo modelo semi-empírico e pelo modelo de pseudo-primeira 
ordem para os diferentes filtrados de branqueamento. 
Modelo cinético semi-empírico 
Filtrados D0 D1 D2 





) 0,529 - 0,196 
DAMP (%) 1,09 - 1,54 
Modelo cinético de pseudo-primeira ordem 





) 1,67 0,226 0,467 
Absinfinito 0,422 0,078 0,199 
DAMP (%) 0,575 2,19 1,81 
 
5.4. Análise das amostras por cromatografia líquida bidimensional abrangente 
 De forma a analisar os efeitos provocados pela oxidação, os filtrados foram 
caracterizados antes e após o tratamento Fenton por cromatografia líquida bidimensional 
abrangente (LC×LC). O método inclui a utilização de uma coluna de fase reversa (C18) e 
uma coluna de exclusão por tamanhos (SEC) para a separação das amostras no mesmo 
ensaio cromatográfico[97]. Um esquema da montagem experimental encontra-se na Figura 
5.6. 
 
Figura 5.6 – Esquema da montagem experimental utilizada na análise LC×LC (RP-C18×SEC) [97]. 
 
 O processo consistiu na injeção de 20 µl de amostra na coluna C18. Nesta coluna 
C18, a amostra é separada através de interações hidrofóbicas entre os compostos e a fase 
estacionária. Após a saída da coluna C18, o efluente da coluna foi sendo armazenado nos 
loops (50 µl) de uma válvula de transferência. Assim que o primeiro loop se encontrou 
totalmente cheio, a amostra foi novamente arrastada pelo eluente da segunda dimensão e 
injetado na coluna SEC. Uma vez na coluna SEC, os compostos foram separados por 
mecanismos de exclusão por tamanhos moleculares. Isto levou a que as moléculas maiores 









tempo na coluna. O processo de separação das amostras foi seguido através de um detetor 
de UV a 245 nm. As condições operacionais aplicadas nesta análise foram semelhantes às 
estabelecidas por Duarte e co-autores[97]. 
 
 Os gráficos de contorno obtidos para cada um dos filtrados pelo método RP-
C18×SEC encontram-se expostos na Figura 5.7. Cada um dos gráficos representa o tempo 
de eluição da coluna C18 em função do volume de eluição na coluna SEC o que permite, 
através da correta análise, caracterizar as amostras quanto ao seu tamanho molecular (eixo 
x) e polaridade (eixo y). As frações identificadas em cada um dos gráficos de contorno, os 
seus respetivos tempos de eluição na primeira dimensão, e massas moleculares médias 
encontram-se listadas na Tabela 5.2. Na calibração da coluna SEC foram utilizados 
padrões com massas moleculares (Mw) entre 100 Da e 15800 Da, pelo que não foi possível 
determinar o tempo de eluição e o valor exato da massa molecular média (𝑀𝑤     ), para as 
frações com tamanhos moleculares inferiores a 100 Da. 
 
 De acordo com a Figura 5.7, a técnica RP-C18×SEC separou cada uma das 
amostras de filtrados em diferentes frações, com diversos tamanhos moleculares e 
polaridades. Observando a Figura 5.7a verifica-se a existência de duas frações distintas que 
apresentam tamanhos moleculares diferentes, contudo polaridades semelhantes. Após 
aplicar o processo Fenton ao filtrado, nota-se uma degradação evidente de alguns 
compostos que passaram a ter um tamanho molecular mais reduzido e cuja polaridade se 
mantém praticamente inalterada (fração 2 da Figura 5.7b). Da análise efetuada às massas 
moleculares (Tabela 5.2), verifica-se que antes do tratamento, o filtrado D0 apresentava 
dois conjuntos de componentes com tempos de eluição bastante semelhantes (19,5 min e 
18,5 min) e com massas moleculares médias distintas uma da outra (3938 Da e 1044 Da). 
Após o tratamento, as duas frações evidenciaram tempos de eluição semelhantes (≅21 
min) sendo que a primeira fração apresentou uma massa molecular média de 4756 Da e a 
segunda fração exibiu um 𝑀𝑤     <100 Da. O facto de se ter obtido uma massa molecular de 
4756 Da, ou seja, superior às determinadas antes do processo Fenton, pode estar 
relacionada com a delimitação das frações para a determinação dos valores de 𝑀𝑤     . Uma 
vez que existe uma sobreposição dos picos, a respetiva delimitação é passível de ser pouco 












Figura 5.7 – Gráficos de contorno RP-C18×SEC (detetor UV a 245 nm) para cada um dos filtrados antes e 
após o processo Fenton: (a) filtrado D0 antes da reação, (b) filtrado D0 após a reação, (c) filtrado D1 antes da 
reação, (d) filtrado D1 após a reação, (e) filtrado D2 antes da reação e (f) filtrado D2 após a reação. 
 
 Analisando os resultados obtidos para o filtrado D1 
(Figuras 5.7c e 5.7d), verifica-se a existência de apenas uma 
fração de compostos (𝑀𝑤     =3919 Da) que é, após a reação de 
oxidação, decomposta em quatro frações. As frações 1, 2 e 4 
apresentam tamanhos moleculares diferentes porém 
polaridades semelhantes. Por outro lado, existe um grupo de 
compostos (fração 3) que apresenta uma polaridade bem 
diferente dos restantes e um tamanho molecular próximo ao da fração 1. No que respeita às 
massas moleculares médias obtidas, verifica-se que o processo originou as seguintes 
 
Figura 5.8 – Representação 
da divisão dos picos efetuada 












frações: duas frações de compostos (2 e 4) com um 𝑀𝑤      inferior ao obtido antes do 
processo Fenton (1107 Da e <100 Da), uma fração de compostos que não sofreu alteração 
(fração 1) e uma fração (3) que apresenta um 𝑀𝑤      mais elevado (4750 Da) que o estimado 
antes da oxidação. Este valor da fração 3 pode ser explicado pelo facto de que, para a 
determinação do 𝑀𝑤      da Figura 5.7c, apenas se considerou um único pico levando por isso 
a uma estimativa do 𝑀𝑤      por defeito, e consequentemente a um erro superior. 
 Por último, o tratamento realizado ao filtrado D2 foi o que evidenciou uma maior 
alteração ao nível do tamanho e polaridade dos compostos orgânicos. Antes de realizar a 
reação de oxidação (Figura 5.7e) denota-se claramente a presença de três frações de 
compostos, uma delas com polaridade diferente (fração1). Após o tratamento de Fenton 
(Figura 5.7f), ocorreu a formação de uma fração de compostos com tamanhos moleculares 
inferiores e manteve-se uma segunda fração com uma quantidade aparentemente residual 
de compostos. Antes do processo Fenton é evidente a presença de compostos com massas 
moleculares médias de 3981 Da, 4409 Da e 985 Da, no final do processo Fenton apenas 
subsiste uma fração pouco intensa de componentes com um 𝑀𝑤      de 4088 Da (fração 2 da 
Figura 5.7f) e uma fração muito intensa de compostos com 𝑀𝑤      inferiores a 100 Da (fração 
1 da Figura 5.7f). 
 
Tabela 5.2 – Valores das massas moleculares obtidas para cada uma das frações apresentadas na Figura 5.7 
(Mp – massa molecular no máximo do pico). 
Efluente Antes/Após a reação de Fenton Fração Tempo Eluição 
(min) 





Antes  1 19,5 3938 3349 
 2 18,5 1044 1047 
Após 1 21,1 4756 5315 
 2 - <100 <100 
D1 
Antes 1 17,5 3919 5249 
Após 1 20,3 3899 2941 
 2 20,4 1107 1321 
 3 27,5 4750 5785 
 4 - <100 <100 
D2 
Antes 1 20,2 3981 4012 
 2 27,6 4409 4593 
 3 27,6 985 971 
Após 1 - <100 <100 
 2 20,3 4088 3180 
 
 A alteração da polaridade e do tamanho dos compostos cromóforos presentes nos 








Fenton promoveu a quebra de ligações e a degradação de grupos funcionais, o que deu 
origem a frações de compostos com massas moleculares médias mais reduzidas e com 
diferentes hidrofobicidades. Há que ter em conta que o facto de se terem formado 
compostos mais pequenos, não significa um decréscimo da toxicidade do efluente. Uma 
vez que o processo de branqueamento é realizado através de reagentes à base de cloro, a 
presença de compostos organoclorados é passível de ser encontrada nas frações com menor 
tamanho molecular (<100 Da). Por esse motivo, seria importante identificar os compostos 
que ainda se encontram nos filtrados após o processo Fenton através de outras técnicas 
analíticas, como por exemplo as espetroscopias de infravermelho e de ressonância 
magnética nuclear de Carbono-13 (RMN 
13




































6.1. Conclusões  
  Com a realização deste trabalho foi possível estudar o efeito do processo Fenton na 
degradação de um composto orgânico modelo, e no tratamento de três filtrados de 
branqueamento provenientes da indústria da pasta de papel. A introdução do AF 
demonstrou ser eficiente na análise da aplicabilidade do processo Fenton tendo permitido 
identificar algumas limitações ao nível das condições operacionais. A reação de oxidação 
evidenciou uma velocidade bastante rápida atingindo rapidamente conversões elevadas 
para curtos intervalos de tempo.  
  O tratamento de três filtrados provenientes de diferentes estágios, ajudou a testar o 
próprio método de Fenton quando aplicado a um efluente industrial. Do tratamento 
realizado aos filtrados dos estágios D0, D1 e D2, conclui-se que o processo Fenton é capaz 
de degradar a matéria orgânica utilizando concentrações de reagentes mais elevadas. O 
filtrado D0 apresentou uma maior quantidade de agentes cromóforos e evidenciou a maior 
diminuição de cor dos três filtrados, apesar do baixo grau de oxidação atingido. Em relação 
aos filtrados D1 e D2, ambos obtiveram uma degradação dos compostos orgânicos 
aceitável, demonstrando assim que o processo Fenton pode ser uma boa escolha no 
tratamento deste tipo de efluentes. A aplicação da cromatografia líquida bidimensional 
abrangente permitiu caracterizar os filtrados antes e após o processo Fenton. A alteração 
verificada ao nível do tamanho molecular e da hidrofobicidade dos compostos presentes 
nas amostras de filtrado, ajudou a ilustrar os efeitos provocados pela reação de oxidação.  
 Os dois modelos utilizados no estudo cinético do processo possibilitaram a análise de 
alguns parâmetros cinéticos (1/b, 1/w, k e CAinf). Apesar de ambos terem apresentado 








processo para condições mais extremas. Por outro lado, o modelo de pseudo-primeira 
ordem forneceu uma informação mais quantitativa da constante cinética, o que fez com que 
a aplicação conjunta de ambos os modelos permitisse obter uma informação mais completa 
do processo. 
6.2. Propostas de trabalho futuro 
 Após a realização deste trabalho existem algumas recomendações que não 
poderiam deixar de ser mencionadas, pois representam uma mais-valia para estudos futuros 
do processo Fenton. Desta forma começa-se por recomendar uma análise a um parâmetro 
que aqui não foi discutido mas que pode ser analisado, nomeadamente o modo de adição 
do H2O2. Com isto pretende-se ter em conta se existe alguma vantagem em adicionar todo 
o H2O2 logo no início da reação, ou se, pelo contrário é preferível repartir a sua adição em 
intervalos de tempo (15-15 min) de forma a evitar um consumo inicial excessivo do HO
•
.  
 Outro ponto que não foi possível aplicar neste trabalho foi uma maior variação das 
condições operacionais para os filtrados. Seria importante otimizar a quantidade de 
reagentes de Fenton, ou até mesmo aplicar uma temperatura mais baixa, de modo a tentar 
atingir uma maior remoção da carga orgânica a condições mais amenas.  
 Pelo facto da estimativa das massas moleculares pelo método de LC×LC se 
encontrar limitada ao intervalo de 100 Da a 15800 Da, recomenda-se também que, numa 
etapa posterior, seja aplicado outro método, por exemplo, a osmometria de pressão de 
vapor, de modo a determinar o valor exato do 𝑀𝑤     . 
 Uma quarta recomendação engloba o acompanhamento da concentração de cada 




, H2O2). Isso permitiria aplicar o 
modelo mecanístico referido no capitulo 3 e sobre o qual, seria possível determinar de uma 
forma segura as verdadeiras constantes cinéticas. Por último, seria essencial efetuar um 
estudo à escala piloto e uma análise de viabilidade económica, de modo a verificar se de 
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